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LỜI NÓI ĐẦU 


Thí nghiệm Hoá phân tích là môn học về các phương pháp xác định thành 
phần định tính và định lượng các chất riêng lẻ cũng như trong hỗn hợp. Dễ có 
thẻ lựa chọn được phương pháp phân tích định tính cũng như định lượng thích 
hợp, ta phải hiểu bản chất các quá trình xảy ra trong dung dịch của mẫu cần 
phân tích. Cuốn thí nghiệm Hoá phân tích giới thiệu một cách khái quát nhất 
các phương pháp. phân tích thông thường trong phân tích định tính và phân tích 
định lượng các chất. Đây là những nội dung có sự liên quan mật thiết với phần 
lí thuyết Hoá phân tích 1, 2. 


Để biên soạn cuốn Giáo trình Thí nghiệm Hoá phân tích, các tắc giả đã 
tham khảo các giáo trình của Trường Đại học Sư phạm Hà Nội, Trường Dại học 
Khoa học Tự nhiên - Đại học Quốc Gia Hà Nội và của các thầy cô, đồng nghiệp 
trong khoa Hoá học - Trường Đại học Sư phạm - Đại học Thái Nguyên. 


Đối tượng phục vụ chủ yếu của giáo trình này là sinh viên và cán bộ 
giảng dạy môn Hoá học của Trường Đại học Sư phạm - Đại học Thái Nguyên. 
Ngoài ra cuốn bài giảng này cũng có thẻ là tài liệu tham khảo cho sinh viên các 
trường Đại học và Cao đăng có học tập môn Hoá phân tích. 


Trong quá trình biên soạn giáo trình này, mặc dù các tác giả đã hết sức cô 
gắng, nhưng khó tránh khỏi những thiếu sót. Mong nhận được nhiều ý kiến 
đóng góp, xây dựng của các thầy cô giáo và các bạn sinh viên. Các tác giả xin 
chân thành cảm ơn. 


Tập thế tác giả 


NỌI QUY PHÒNG THÍ NGHIỆM 


1. Nội quy phòng thí nghiệm 


1.1. Chỉ được làm thí nghiệm khi chuẩn bị kĩ bài thực hành, được giáo viên 
kiêm tra và cho phép tiền hành. 

I.2. Trong khi làm thí nghiệm phải giữ gìn trật tự, vệ sinh chung. 

3. Không được làm thí nghiệm một mình khi không có giáo viên hướng 
dẫn. Trong giờ thực hành, khi cần rời khỏi phòng thí nghiệm phải báo cáo giáo 
viên hướng dẫn. 

1.4. Sắp xếp, bảo quản và sử dụng dụng cụ, hoá chất theo quy định, không 
dùng hoá chất trong bình mất nhãn. Không sử dụng các dụng cụ, hoá chất 
không liên quan đến bài thực hành. 

I.5. Không được ăn uống, hút thuốc trong phòng thí nghiệm. Không được 


nêm hoặc ngửi trực tiếp hoá chất. Trong trường hợp muốn thử mùi của chất, 
dùng tay phây nhẹ mùi của hoá chất ở trên miệng bình vào mũi. 


1.6. Khi dùng các chất độc hại (HCN, KCN, NaCN,... ) phải có sự hướng 
dẫn của giáo viên và phải làm trong tủ hút. 


1.7. Trong mọi trường hợp phải chú ý bảo vệ mắt (đặc biệt khi dùng kiềm, 
axit đặc, amoniac,...). 


I.8. Đổ dung dịch chất thải, dung môi bẩn, chất phế thải dạng rắn, giấy 
lọc,... vào đúng chỗ quy định. 


I.9. Thực hành tiết kiệm: điện, nước cất, nước máy và hoá chất,... 


1.10. Trước khi ra về phải kiểm tra, vệ sinh chỗ làm việc, cất dọn hoá chất 
và dụng cụ, khoá tất cả các vòi nước, tắt điện. 


2. Các biện pháp phòng ngừa bỏng 


2.1. Khi chuyển cốc (chai, lọ,...) chứa chất lỏng nóng cần giữ bằng cả hai 
tay. Một tay giữ cốc đưa ra xa khỏi người, một tay để đưới cốc có lót khăn. Khi 
chuyên nhiều cốc cần dùng khay có gờ cao. 


2.2.Khi lấy các chất lỏng có khả năng gây bỏng hay dễ bay hơi như axit 
đặc, amoniac,... vào pipet phải dùng quả bóp, không được hút bằng miệng. Khi 
rót phải đeo găng tay cao su. 

2.3. Khi pha loãng axit sunfuric phải vừa khuấy, vừa rót từ từ từng giọt 
axit đặc vào nước lạnh. Tuyệt đôi không được làm ngược lại (rót nước vào axit 
sunfuric đặc). 

2.4. Chỉ trung hoà axit hoặc kiềm sau khi đã pha loãng. 

2.5. Trước khi đun nóng các dung dịch phải khuấy, lắc đều dung dịch. Vì tỉ 
trọng của lớp trên và lớp dưới khác nhau có thê gây nóng cục bộ làm sôi đột 
ngột chất lỏng và bắn chất lỏng ra ngoài cốc. 

2.6. Các lọ chứa Brạ, HạOạ, HF, HaSO¿, ... cần rất thận trọng đề không làm 
hỏng nút. Khi mở phải hướng miệng lọ ra phía khác, không được hướng vào 
phía có người. 


2.7. Các chất lỏng dễ bay hơi như ete, axeton, CSa, CạH¿,... cần được bảo 
quản kín ở chỗ mát và tối. 


3. Cấp cứu sơ bộ khi bị bỏng 


3.1. Khi bị bỏng axit và brom thì rửa chỗ bỏng bằng nước nhiều lần, sau đó 
rửa bằng dung dịch NaHCO; 5% hoặc dung dịch (NHa);CO 10% rồi rửa lại 
bằng nước. 

3.2. Khi bị bỏng dung dịch HF thì phải rửa ngay bằng dòng nước vài giờ 
cho tới khi bề mặt da đã bị trắng phải hồng trở lại. Sau đó đắp bằng huyền phù 
MgẹO 20% trong glyxerol mới điều chế. 

3.3. Khi bị bỏng bởi kiểm thì rửa chỗ bỏng bằng nước nhiều lần, sau đó 
rửa bằng dung dịch axit boric 2% hoặc dung dịch CHạCOOH 2% rồi rửa lại 
bằng nước. 


THÍ NGHIỆM 
HOÁ PHẦN TÍCH 1 


BÀI 1: PHÂN TÍCH ĐỊNH TÍNH CÁC CATION 
NHÓM I (Ag', Pb?', Hg'') 


1.1. Đặc điểm chung của các cation nhóm l 


Các cation nhóm I tạo được hợp chất ít tan với nhiều axit vô cơ, với các 
dung dịch kiểm và một số muối tan. Trong đó HCI loãng tạo được với các 
cation nhóm I những kết tủa khó tan, không bị các ion khác gây ảnh hưởng, nên 
HCI loãng được coi là thuốc thứ của các ion nhóm ï và HCI được dùng đề 
tách nhóm này ra khỏi các nhóm ion khác. 

Mặt khác, tuy các ion của nhóm I đều tác dụng với HCI tạo các kết tủa 
AgCI, PbCla, Hg;Clạ nhưng những kết tủa này có nhiều tính chất khác nhau, 
nên ta có thể dựa vào đó đề tách chúng ra khỏi nhau, cụ thẻ là: 


+ Độ tan của PbClạ (và cả các chì halogenua nói chung) tăng nhiều theo 
nhiệt độ (khoảng hơn 2 lần khi nhiệt độ tăng thêm 10C) còn độ tan 
của AgCI và HgạClạ gần như không tăng khi nhiệt độ tăng. 

+ Hầu hết các muối khó tan của chì đều dễ tan trong dung dịch kiềm tạo 
nên plumbit PbO?”, trong khi đó các muối khó tan của bạc và thuỷ 
ngân không có tính chất này. 


Vì vậy, có thể dựa vào các đặc điểm trên để tách ion PbF” ra khỏi 
hỗn hợp. 


Khác với các muối AgCI và PbClạ, riêng HgzCl; có thể chuyền thành kết 
tủa màu xám đen của hỗn hợp Hg và NH;HgCI trong dung dịch amoniac. 


Trong khi đó, hầu hết các muối bạc khó tan trong nước, đều dễ hoà tan 
trong dung dịch amoniac, tạo thành ion phức [Ag(NHạ);]”. 


Do vậy, người ta áp dụng tính chất này để tách Ag" và Hg)'ra 
khỏi nhau. 
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1.2. Các phản ứng riêng và đặc trưng của các cation nhóm I 
1.2.1. lon Ag” 


1.2.1.1. Tác dụng với axi clohidric và các dung dịch muối clorua 


Axit clohidric và các dung dịch muối clorua tạo được với dung dịch muối 
tan của bạc, tạo thành kết tủa bạc clorua (AgC]) trăng, vón cục: 


Ag” + CI —› AgCl | tráng 


Kết tủa AgCI không tan trong axit nitric, nhưng tan trong axit clohidric đặc, 
trong các dung dịch natri clorua, kali clorua đặc do tạo thành các anion phức tan: 


AgCI| + 2CI' — [AgCH]” 
AgCl| +4CT —› [AgCla]T 


Những anion phức này không bèn, khi pha loãng chúng bị phá hủy và kết 
tủa bạc clorua lại xuất hiện. 


Kết tủa bạc clorua dễ tan trong các dung dịch amoniac, kali xianua, natri 
thiosunfat... tạo thành các phức tan: 


AgCI| + 2NHg —› [Ag(NHa);]Cl 
AgCl| + 2KCN —> K[Ag(CN);] + KCI 
1.2.1.2. Tác dụng với dung dịch muối bromua và muối iotua 


Các ion Br hoặc I tạo được với ion Ag” các kết tủa bạc bromua (AgBr) 
màu vàng nhạt và bạc iotua (Agl) màu vàng: 


Ag” + BF —> ABBL| vàng nhạt 
AB” +I— Agll vàng 
AglBr tan được trong các dung dịch kali xianua (KCN) và natri thiosunfat 
(Na¿S2Oa), nhưng không tan trong dung dịch NH:. 
1.2.1.3. Tác dụng với dung dịch kiềm 


Các dung dịch kiểm (NaOH, KOH, .. ) tác dụng được với dung dịch muối 
bạc, ban đầu tạo thành bạc (1) hidroxit (AgOH) sau đó bị phân huỷ thành bạc (I) 
oxit (Ag2O) màu nâu: 


1] 


2Ag” +2OH' —› Ag;O| nạu + HạO 
Kết tủa bạc (I) oxit (AgzO) không tan trong kiềm dư, nhưng tan trong dung 
dịch axit nitric HNOa. 
1.2.1.4. Tác dụng với dung dịch amoniac 


Khi nhỏ từ từ dụng dịch amoniac vào dung dịch muối bạc không quá loãng, 
ta được bạc (l) oxit (Ag:O) kết tủa màu nâu, kết tủa AgaO dễ tan ngay trong 
thuốc thử dư: 


2Ag` + 2NHg + H;O —› Ag2O| nạu + ^NH? 
Ag2O| + 2NHg + HạO —› 2[Ag(NHạ );]OH 
1.2.1.5. Tác dụng với hiẩro sunƒua hoặc dung dịch muối sunfua 


Cho hiđro sunfua hoặc dung dịch muối sunfua vào dung dịch muỗi bạc ta 
sẽ được kết tủa bạc sunfua (AgaS) màu đen: 


2Ag” + HạS —› AgzS| aca + 2H” 
XAG”S” ~3 AI «s 


Kết tủa AgaS không tan trong dung dịch HCI và dung dịch NH: loãng, tan 
được trong dung dịch HNOa 2M và trong dung dịch KCN IM nóng: 


3AgaS| + 8HNOa —› 6AgNOk + 3S] vàng+ 2NO + 4H2O 
AgaS|+ 4CN' —› 2[Ag(CN);]' + S” 
1.2.1.6. Tác dụng với dung dịch muối cromat 


Dung dịch muối eromat tạo được với dung dịch muối bạc kết tủa màu đỏ 
nâu AgaCrOa: 


2Ag” + CrO?' —› AgzCrO4| đỏ nâu 
1.2.2. lon Hg?* 
1.2.2.L. Tác dụng với ạxử clohiric và các muỗi clorua tan 


Axit clohiđric và các dung dịch muối clorua tạo được với ion Hg;?' một kết 


tủa màu trắng Hg;Clạ (calomen). Kết tủa này không tan trong thuốc thử dư, 
nhưng tan trong axit nitric loãng: 
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Hạ ¬ +2CI' —› HgạCla| trắng dai lụa 
3HgạCl¿| + S8HNOa —› 3HgC]› + 3Hg(NOa)¿ + 2NO + 4H:O 
Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 30 microgam. 


Cho calomen tác dụng với dung dịch NHạ, ta sẽ được kết tủa trắng thuỷ 
ngân aminoclorua NH;HgCI (hay mercuro aminoclorua) lẫn với thủy ngân kim 
loại đưới dạng hạt rất nhỏ màu đen. Do đó, ta thấy toàn bộ khối kết tủa hoá xám 
đen khi nhỏ dung dịch NH: vào calomen: 


2Hga(NOh)s + 4NHg + HạO —› NH;HgạONO; | trắng 3NH¿NO: + 2HE| qen 
1.2.2.6. Tác dụng với dung dịch muỗi cromat 


3+ 


Dung dịch muối cromat làm kết tủa với dung dịch Hg;` thành thuỷ ngân(I) 


cromat màu đỏ. Kết tủa HgazCrO¿ khó hoà tan trong axit nitric: 


Hg?` + CrO; —› Hg;CrO¿ | ạo 


1.2.2.7. Tác dụng với dung dịch muối thiếc (I1) 
Dung dịch Sn”” khử được ion Hg?" đến thuỷ ngân kim loại. Nhỏ vài giọt 
dung dịch Sn”” vào dung dịch Hg; ?* sẽ có kết tủa đen thuỷ ngân xuất hiện: 
Sn” —› 2HE| đen + Sn"* 


Có thể tiến hành phản ứng này theo phương pháp phân tích giọt: Nhỏ lần 
so lên miếng giấy lọc một giọt dung dịch nghiên cứu rồi một giọt dung dịch 
. Nếu trong dung dịch nghiên cứu có Hg?" thì trên giây lọc sẽ xuât hiện 


- màu đen. 


1.2.3. lon PbỶ? 
1.2.3.1. Tác dụng với axu clohiđric và các dung dịch muỗi clorua 


Axit clohidric và các dung dịch muối clorua tạo được với Pb'" kết tủa chì 
clorua (PbC]a) trắng, ít tan trong nước lạnh (7.54 g/1 ở 25°C) nhưng tan nhiều 
trong nước nóng (35,9 g/1 ở 100°C); 
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PbF” + 2CI —› PbCl| văng 
Sau khi làm kết tủa, nếu ta đun nóng dung dịch thì kết tủa tan hết, làm lạnh 
lại dung dịch, thì PbCla sẽ kết tủa lại dưới dạng hình kim, đễ nhận biết. 
Kết tủa PbC]; tan trong axit clohidric, trong các dung dịch natri clorua, kali 
clorua đặc do tạo thành các anion phức bên [PbCla]”: 
PbCl;| + 2CI' —› [PbCla]” 


Khi pha loãng dung dịch phức này thì kết tủa PbCl; lại tách ra. Phản ứng 
trên khá đặc trưng nhưng không nhạy lắm. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 10 
microgam. 


PbCl; khó kết tủa trong môi trường có nhiều axit nitric. 
1.2.3.2. Tác dụng với dung dịch muối iotua 
Dung dịch muối iotua tạo được với dung dịch Pb'” kết tủa chì iotua (Pbla) 
mầu vàng: 
Pb'" + 2T —› Pbls| vàng 
Kết tủa Pbla tan trong lượng dư thuốc thử do tạo phức: 
Pbla| + 2F —› [Pblu]F 


Kết tủa Pbla tan nhiều trong nước sôi và đễ tan trong dung dịch axiL axetic 
nóng. Nếu để Pbla kết tỉnh lại từ dung dịch axit axetic nóng, sẽ thu được những 
tỉnh thể đặc trưng có màu vàng óng rất dễ nhận biết được. Tuy thế, phản ứng 
này không nhạy. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 300 microgam. 

1.2.3.3. Tác dụng với dung dịch kiềm 


Các dung dịch kiềm (NaOH, KOH, ...) tác dụng được với dung dịch 
muối chì, ban đầu tạo thành kết tủa vô định hình Pb(OH)a, sau đó kết tủa tan 
trong thuốc thử dư: 


Pb'" + 2OH' —› Pb(OH)2| váng 
Pb(OH);| + 2OH' — PbO?” + 2HạO 


1.2.3.4. Tác dụng với dung dịch amorniac 


Dung dịch amoniac tác dụng với dung dịch muối chì tạo thành kết tủa 
Pb(OH); không tan trong thuốc thử dư: 


Pb'" + 2NHạ + 2HạO —› Pb(OH)2| án, + ^NH ; 


1.2.3.5. Tác dụng với hiáro sunfua hoặc dung dịch muối sunfua 


Cho hidro sunfua hoặc dung dịch muối sunfua vào dung dịch muốôi chì, ta 
sẽ được kết tủa chì sunfua (PbS) màu đen: 


Pb”* + HạS —› PbS| aeạ + 2H” 
2 3. 
Pbˆ" +S” — PbS| qen 
PbS có độ tan bé (Tlpps = 1013), nên khi cho dung dịch muối sunfua tác 
dụng với dung dịch muối chì trong môi trường kiềm (lúc này Pb”” tồn tại dưới 
dạng PbO?_ ), ta vẫn được kết tủa PbS màu đen: 


PbO}?- + 2HạO + S” —› PbS| geạ + 4OH” 


Phản ứng này được dùng dễ tìm Pb”" khi có lẫn Ba”. Để phân biệt BaCrO¿ 
và PbCrO¿ ta lấy kết tủa muối cromat cho tác dụng với kiềm đun nóng (chỉ có 
chì cromat tan còn bari cromat không tan) rồi lấy nước lọc cho tác dụng với 
dung dịch muỗi sunfua, nếu có ion Pb'” thì sẽ có kết tủa màu đen Pb§. 


1.2.3.6. Tác dụng với dung dịch muối cromat 


Dung dịch muối eromat tạo được với dung dịch muối chì kết tủa màu vàng 
Ph€rOx ít tan: 


Pb” + CrO}- —› PbCrO4] vàng 


Dung dịch muỗi bicromat cũng tạo được với dung dịch muỗi chì kết tủa 
màu vàng PbCrO¿ ít tan: 


2PbŸ” + CrO7ˆ + HạO —› 2PbCrO¿| vàng + 2H” 


PbCrO¿ không tan trong axit axetic 2M, nhưng tan trong axit nitric 3M, dễ 
tan trong kiềm khi đun nóng (khác với ion Ba”): 


2PbCrOa| + 2H” —› 2Pb”" + CrạO? + HạO 


Phản ứng tìm Pb”" bằng ion cromat không nhạy lắm. Lượng nhỏ nhất tìm 
thầy là 20 microgam. Các ion Ba”, Sr”, Hg””, Ag” cũng kết tủa với ion 
cromat, nên gây trở ngại cho việc tìm PbỶ bằng phản ứng này. 

1.2.3.7. Tác dụng với dung dịch axit sunfuric và dung dịch muỗi sunfat 


Axit sunfuric và các dung dịch muối sunfat tạo được với dung dịch muối 
chì kết tủa tỉnh thể màu trắng: 


Pb' +SO? —› PbSOa| wáng 


PbSO¿ ít tan trong nước và trong các axit, nhưng tan được trong axit 
sunfuric đặc tạo thành muối axit: 


PbSOa| + HạSOx —› Pb(HSOa)a 


PbSO¿ cũng tan được trong các dung dịch muối amoni axetat hoặc amoni 
tactrat đặc, nóng cũng như trong dung dịch kiềm: 


PbSOa| + 4CHCOONH¿a —> (NHạ)2[Pb(CH:COO)4] + (NHa)2SOa 
PbSOa| + 4OH' -› PbO? + SO?' +2HạO 


Tính chất này của PbSO¿ được lợi dụng trong phân tích đẻ tách chì khỏi 
các muối sunfat của kim loại kiềm thổ. 


1.3. Sơ đồ phân tích hỗn hợp cation nhóm I 


Hỗn hợp cation nhóm I 


+ HCI IM dư 
li tâm 


Kết tủa 1 (PbCla|; 
AgClI| và HgaCl› |) 


+ HạO, đun gần sôi 


li tâm 
Kết tủa 2 (AgCI| và HgaCla|) 
+NHg dư 
Dung dịch 2 (Pb”") li tâm 
+ CrO} 


li tâm Dung dịch 3 Kết tủa 5 xám đen 
[Ag(NHạ)a]” (Hg|aeạ + NHa2HgCI|) 
Kết tủa 4 AgCI | tráng 


2-GI...phôn tích 


BÀI 2: PHÂN TÍCH ĐỊNH TÍNH CÁC CATION 
NHÓM II (Ba”*, CaŸ*, Sr7") 


2.1. Đặc điểm chung của các cation nhóm II 


Các cation nhóm II tạo được kết tủa với một số axit vô cơ, nhưng chỉ có 
axit sunfuric loãng mới tạo được với các cation nhóm II những muỗi sunfat khó 
tan, thực tế ít tan trong các axit loãng và ít bị các ion khác gây trở ngại. 


Trong số các muối sunfat nhóm II thì canxi sunfat tan hơi nhiều trong 
nước, nhưng lại ít tan trong dung dịch ancol etylic. Vì thế “huốc thử của nhóm 
là axit sunfuric và ancol etylic. 

Vì các muối sunfat nhóm II không tan trong axit và trong kiểm, nên đề 
tiếp tục phân tích, sau khi làm kết tủa cần phải chuyển các muối sunfat này 
sang dạng muối dễ hòa tan hơn (như dạng cacbonat). Các muỗi cacbonat 
nhóm II khó tan trong nước, nhưng lại dễ tan trong các axit (ngay cả axit 
axctic). Quá trình chuyển kết tủa MSOx thành MCO2 được gọi là quá trình 
cacbonat hoá. 


Các muối cacbonat nhóm II tách ra ở môi trường trung tính là những kết 
tủa tinh thê trắng, đễ có khả năng chuyền thành muối hiđrocacbonat tan: 


MCO| + CO› + HạO -› M(HCOa); 
Thuốc thử cromat rất có giá trị trong việc tìm Ba” và Pb”" cũng như trong 
việc tách Ba”” ra khỏi Sr”” vì: 


BaCrOx không tan trong nước cũng như trong axit axetic, còn SrCrOx dễ 
tan trong axit axetic. Vì vậy, nếu axit hoá hỗn hợp các ion Ba””, Srˆ" và Pb”" 
bằng axit axetic rồi cho tác dụng với dung dịch muối cromat thì sẽ chỉ có 
BaCrO¿ và PbCrO kết tủa, còn Srˆ* vẫn ở lại trong dung dịch. 
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Các muỗi oxalat, photphat nhóm II khó tan cũng đều có giá trị trong phân 
tích hoá học. 


2.2. Các phản ứng riêng và đặc trưng của các cation nhóm lI 
2.2.1. lon Ba”* 


2.2.1.1. Tác dụng với axi sunfuric và các dung dịch muỗi sunfat 


Axit sunfuric và các dung dịch muỗi sunfat tạo được với ion Ba”" kết tủa 
BaSOx màu trắng: 


Ba”” + SO?' —› BaSOa lưáng 


Dây là phản ứng nhạy nhất để tìm Ba””. Lượng tìm tối thiểu 0,4 microgam, 
nhưng bị các ion cùng nhóm gây ảnh hưởng. 


BaSO¿ không tan trong các dung dịch kiểm và các dung dịch axit loãng, 
nhưng tan tốt trong axit sunfuric đặc tạo thành muỗi hidrosunfat. 


Muốn hoà tan BaSO¿, trước hết người ta phải chuyên nó thành JaCO¿ 
(cacbonat hoá) rồi mới dùng axit loãng để hoà tan (đối với SrSO¿ và CaSOa 
cũng tương tự). 


Quá trình cacbonat hoá các muỗi sunfat nhóm II thường được thực hiện 
bằng các cách sau: 


Sau khi rửa sạch các kết tủa sunfat bằng nước, thêm vào 2 - 3 ml. dung 
dịch muối cacbonat bão hoà rồi đun nóng. vừa dun vừa khuấy đều trong khoảng 
3 - 5 phút. Đem li tâm, gạn bỏ nước lọc, tiếp tục thêm vào 2 - 3 mL. dung dịch 
muối cacbonat bão hoà vào kết tủa rồi lại đun nóng, khuấy đều như trên. Lặp lại 
động tác này nhiều lần cho đến khi không còn phát hiện thấy có ion SO?' trong 
nước lọc chứng tỏ toàn bộ muối sunfat đã chuyền thành muối cacbonat. 


Hoặc trộn kết tủa muối sunfat với một lượng muôi cacbonat gấp 5 lần rồi 
đem nung chảy trong lò điện tới khi không còn thấy có những hạt riêng rẽ trong 
hỗn hợp. Để nguội, nghiền bã với nước cắt nguội rồi lọc bỏ nước. Rửa kết tủa 
vài lần bằng dung dịch muối cacbonat cho đến hết ion SO 7”. 


Có thể giải thích quá trình cacbonat hoá như sau: Trong hỗn hợp có kết tủa 
muỗi sunfat và muối cacbonat xảy ra cân bằng: 


MSO¿a| +CO‡'  MCOa| + SO7 
Vì muối cacbonat dùng dư (hoặc dung dịch bão hoà) nên cân bằng chuyên 


dịch sang phải và sau mỗi lần gạn bỏ nước lọc ta đã loại dần ion SƠ ^ đi. 


Ta có thể tính được nồng độ ion COÿ‡ˆ cần thiết để có thể hoàn thành việc 
chuyên kết tủa MSO¿ thành MCO:. Ví dụ với BaSO¿ và để đơn giản ta coi hoạt 
độ của mỗi ion bằng nồng độ của chúng, mặc dù ở đây ta dùng các dung dịch 
khá dậm đặc: 


Trong dung dịch bão hoà của BaSOx nồng độ Ba”” là: 


b5 T; lạ 
[Ba? ] = [so; ] 


Dễ có thể tạo được kết tủa BaCO; cần có điều kiện: [Ba ˆˆ].|CO ? ]> ThacO,: 


Từ đó ta thấy muốn có kết tủa BaCO; thì: 


B0, {COÿ ]>Tạ„cọ, tức là Bi > ` TH 
4 aSO, - Í+t: 


Bo] 


Như vậy, để chuyển được kết tủa BaSO¿ thành BaCOa phải dùng một nồng 


độ ion CO?” lớn gấp 80 lần nồng độ ion SO? , một điều kiện rất dễ thoả mãn (vì 
nông độ ion SO?' trong dung dịch rất bé [sO? ] = ng, =8.10 ' ion gam/ líU. 
2.2.1.2. Tác dụng với dung dịch muỗi cacbonat 


Các dung dịch muối cacbonat tạo được với ion Ba” kết tủa trắng, vô định 
hình BaCOa. Khi đun nóng, kết tủa sẽ chuyển thành dạng tỉnh thể: 


Ba”” + CO? —› BaCOa| uc 


Kết tủa BaCO2 tan trong các axit vô cơ (trừ axit sunfuric và axit axetic). 
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2.2.1.3. Tác dụng với dung dịch muối cromat 


Dung dịch muỗi cromat tạo với ion Ba”” kết tủa BaCrO¿ màu vàng chuyên 
được thành dạng tỉnh thể khi đun nóng: 


Ba” + CrO} ~› BaCrOk| vàng 
Dùng thuốc thử là dung dịch muối bicromat ta vẫn được BaCrOx vì 


BaCrO¿ khó tan hơn BaCraO;. Trong dung dịch CrạO) luôn tồn tại CrO} do 
phản ứửng thuỷ phân: 


CrạO} + H›O  2CrO} + 2H” 
2Ba”" + CraO} + HạO —› 2BaCrO¿| vàng + 2H” 


Kết tủa BaCrOx không tan trong kiềm (khác với PbCrOa), không tan 
trong axit axetic (khác với SrCrOx), nhưng tan trong các dung dịch axit 
mạnh như HCI, HNO:. 


Phản ứng giữa Ba”” với CrzO; làm tăng độ axit của môi trường, nên khó 
thực hiện được hoàn toàn nếu trong dung dịch không có chất đệm (thường dùng 
đệm axetat). 


2.2.1.4. Tác dụng với dung dịch muối oxalat 

Dung dịch muối oxalat tạo được với ion Ba” kết tủa tỉnh thể màu trắng 
BaC2O¿ ít tan trong nước (0,08 gam/lít), để tan trong axit mạnh như HCI, 
HNO+ và cả trong CHCOOH sôi (khác với CaCsOa). 

2.2.2. lon Sr”" 

2.2.2.1. Tác dụng với axit sunfuric và các dung dịch muối sunfat 


Axit sunfuric và các dung dịch muối sunfat tạo được với ion Sr”" thành kết 
tủa SrSOx màu trắng, thường kết tủa chỉ xuất hiện sau khi đun nóng và để nguội 
dung dịch: 


Sr””+SO? —› SrSO¿| răng 
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2.2.2.2. Tác dụng với dung dịch muối cacbonat 


Các dung dịch muối cacbonat tạo được với ion Srˆ* kết tủa SrCOa màu 
trắng, SrCOa chuyển được thành dạng tinh thể khi đun nóng: 


Sĩ "CÓ? <3.S'COlvig 
Kết tủa SrCOg tan trong các axit vô cơ và axit axetic (trừ axit sunfuric). 
2.2.2.3. Tác dụng với dung dịch muối cromat 
Với nồng độ lớn và ở môi trường kiềm yếu, ion Sr”" tác dụng với dung 
địch muối cromat tạo kết tủa SrCrOx màu vàng: 
Sr”” + CrO?ˆ —› SrCrOa| vàng 
Kết tủa SrCrOa tan ngay trong axit axetic (khác với BaCrOa). Điều này 
được lợi dụng để tách Ba”” và Sr ˆ ra khỏi nhau. 
2.2.2.4. Tác dụng với dung dịch muỗi oxalat 


Dung dịch muối oxalat tạo được với ion Sr”” kết tủa tỉnh thể màu trăng 
SrCaO¿, dễ tan trong axit mạnh như HCI, HNO;¿ và cả trong CHCOOH nóng 
(khác với CaC2Ox). 


2.2.3. lon Ca?" 


2.2.3.1. Tác dụng với axi sunfuric và các dung dịch muối sunfat 


Ở nồng độ khá cao, ion Ca”” tác dụng với axit sunfuric và các dung dịch 
muối sunfat, tạo thành kết tủa tỉnh thể CaSOx màu trắng có hình kim rất đặc 
trưng và có công thức là CaSOx.2H›O: 


Ca”” + SO? —› CaSO4| văng 


Kết tủa CaSOa tương đối khó tan trong nước (1,9 gam/lít ờ 20), CaSOx¿ 
để tan trong các axit hơn aSOx và SrSƠ¿. 


Để làm kết tủa hoàn toàn ion Ca”, sau khi đã cho axit sunfuric loãng 
vào dung dịch chứa ion Ca”, người ta thường thêm ancol etylic (cồn 950) vào 
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đến khi có thẻ tích gấp đôi và khuấy đều. Trong điều kiện này, sẽ xuất hiện 
kết tủa vì khi đó phản ứng trên khá nhạy. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 
0,1 microgam. 


2.2.3.2. Tác dụng với dung dịch amoni sunfat 


Dung dịch (NHa)SO¿ tạo được với muối Ca”” kết tủa CaSO¿, kết tủa 
CaSO¿ tan trong (NHa)a2SO¿ dư: 


Ca”” + (NHạ)¿SOa —> CaSOa] yảng + 2NH ) 
CaSO¿a| + (NH¿)3SƠ¿ —> (NHa)a[Ca(SOä)a] 


Trong những điều kiện này, Ba” và Sr”” đều kết tủa muối sunfat MSO¿ 
(kê cả khi nguội và sau khi đun nóng). 


2.2.3.3. Tác dụng với dung dịch muối cacbonat 


£ " 2 đi ae. 5 24: ` 
Các dung dịch muôi cacbonat tạo được với ion Ca * kết tủa vô định hình 


CaCOa màu trắng, CaCO+ chuyên được thành dạng tỉnh thê khi dun nóng: 


Ca” + co? —> CaCOa| trắng 


2.2.3.4. Tác dụng với dung dịch muỗi cromat 


* #› ^ ` da $ 2 ` 
Dung dịch muối cromat không làm kết tủa được ion Ca”” vì CaCrOx tan 
nhiều trong nước. 


2.2.3.5. Tác dụng với dung dịch muỗi oxalat 


Dung dịch muối oxalat tạo được với ion Ca” kết tủa tỉnh thể màu trắng 
CaC2Oa.HạO, dễ tan trong axit mạnh như HCI, HNOạ và không tan trong 


CH:COOH loãng, nóng. Phản ứng khá nhạy, lượng nhỏ nhất tìm thấy 
l microgam. 
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2.3. Sơ đồ phân tích hỗn hợp cation nhóm II 


Hỗn hợp cation nhóm II 


+ HaSO¿ dư, đun sôi đề nguội 
+C›H‹OH; l¡ tâm 


h làm lại 2-3 là š : 
Kết tủa 1 (sunfat nhóm II) = hi Dung dịch I bỏ 


+CO} dư, 


sex... sẽ ® 
đun sôi, đê nguội = 
ˆ Kêt tủa 2 (cacbonat nhóm II) 
li tâm 


@ |+ CH:COOH qạ. : 
(cho từ từ đến vừa tan hết) 
Dung dịch 2 bỏ 
Dung dịch 3 (cation nhóm II) 


+ KsCrØa dư 
li tâm 


Kết tủa 3 (BaCrOa+PbCrOa) Dung dịch 5 (Caˆ, Sr”) 
+ NaOH, dun sôi : + CO} dư 
li tâm Dung dịch 6 bò li tâm 
Kết tủa 6 (CaCOa+SrCOa) 
— : + CH:COOHạ, 
Kết tủa 4 BaCrO4 vàng | | Dung dịch 4 (PbOÿ ) (cho từ từ đến 


vừa tan hêt) 


2- 
+§“ dư Dung dịch 7 (Ca?† + Si?) 


: +(NHa)sSOa dư 
Kết tủa 5 Dung dịch 8 li tâm 
LÊ 
PbŠ den (Ca(SOa);]” 


+CzO2 dư | Kết tủa 7 SrSO¿ váng 
Kết tủa 8 
CaC2O4 tráng 


BÀI 3: PHÂN TÍCH HỎN HỢP CATION 
NHÓM I VÀ II 


Sơ đồ phân tích hỗn hợp cation nhóm I và II 


| Hỗn họp cation nhóm Ï và II 


+ HC] dư 
li tâm 


Kết tủa I (muối elorua nhóm I) Dung dịch I (caton nhóm II) 


+ HạSOa dư, 
dun sôi, 
đề nguội 

. ` + CaH;OH 


Kết tủa 2 (muối sunfat nhóm II) 


Phân tích theo sơ đồ nhóm II 
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Phân tích theo sơ đồ nhóm I 


BÀI 4: PHÂN TÍCH ĐỊNH TÍNH CÁC CATION 
NHÓM III (AI*, Cr*, Zn?', Sn”') 


4.1. Đặc điểm chung của các cation nhóm lII 


2+ 


Các cation nhóm III gồm có các ion đt CÝ”, 271-, Sn” (trong một số 


trường hợp còn có thể có cả Pb'" và Sb”"). 


Đặc tính chung của cation nhóm III là chúng đều có khả năng tạo thành các 
muỗi tan trong kiềm dư, ví dụ: 


AI“ +4OH —› AlO; + 2HạO 
Do các hiđroxit nhóm này đều dễ tan trong kiềm dư nên kiểm dư là thuốc 


thử điển hình của các ion nhóm này. Từ đặc điểm trên người ta thường gọi 
nhóm ion này là nhóm ion có hidroxit lưỡng tính. 


Tuy vậy, tính chất axit và bazơ của các muỗi tan thuộc nhóm này có khác 
nhau, nên ta có thê dựa vào đó đề cô lập và tìm ra từng ion một: 


Chiều tăng của tính axit 
CrO; ; AlO; ;ZnO7 ; SnO7 
Chiều tăng của tính bazơ 
Chăng hạn, khi đun nóng các dung dịch muối AIŸ* và Zn” trong kiềm dư 


với muối amoni ta thấy nhôm hiđroxit Al(OH)s sẽ kết tủa, còn ion kẽm vẫn ở 
lại trong dung dịch. 

Một đặc tính nữa của nhóm này là hầu hết các muối của chúng đều bị thuỷ 
phân, trong đó các muối thiếc bị thuỷ phân mạnh nhất (gần như hoàn toàn), vì 


thế chỉ trong môi trường axit mới có thẻ có các ion nhóm này ở dạng các cation 
(đặc biệt các cation thiếc chỉ tồn tại ở môi trường axit mạnh). 
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4.2. Các phản ứng riêng và đặc trưng của các cation nhóm lII 


4.2.1. lon AI” 
4.2.1.1. Tác dụng với dung dịch kiêm 
Khi nhỏ từ từ (thật cần thận) dung dịch kiêm loãng vào dung dịch muối AI, 
ta sẽ được một kết tủa keo trăng của nhôm hidroxit (và có thê cả muôi bazơ): 
AI” +3OH' —› Al(OH)3 | keo trắng 


Cả nhôm hiđroxit Al(OH)s và cả các muối bazơ của nhôm đều tan khá dễ 
trong dung dịch kiềm dư cũng như trong dung dịch axit: 


AI(OH):| +OH -› AlO; + 22HạO 
Al(OH);| + 3H" —› AI”' + 3H;O 
lon aluminat (AlO, ) chỉ bền trong môi trường kiểm (pH ~ I1). Ở môi 
trường kiêm yêu hơn nó bị thuỷ phân: 
AlO; + 2H2O 3 Al(OH)3| xeo trậng + OH 


Khi thêm những chất có tác dụng làm giảm pH của dung dịch, cân bằng trên 
sẽ có thể chuyền dịch hoàn toàn về phía tạo ra nhôm hidroxit. Đề kết tủa lại nhôm 
hidroxit từ dung dịch aluminat, người ta có thê dùng axit sunfuric loãng đẻ trung 
hoà kiềm dư với chỉ thị là metyl đỏ (màu từ vàng đến đỏ). Quá trình này cũng có 
thê được thực hiện với muối amOni: đun sôi lâu dung dịch aluminat với muỗi 
amoni, cân bằng cũng sẽ chuyên về phía tạo ra nhôm hiđroxit đo phản ứng: 


NH; +OH 3 NH:† + HạO 
4.2.1.2. Tác dụng với dưng dđ¿cH: dIuoriac 


Dung dịch amoniac làm kết tủa được AI* dưới dạng nhôm hidroxit 
Al(OH)a màu trắng keo, tan một phần nhỏ trong thuốc thử dư nhiều: 


** + 3NHg + 3HạO —› Al(OH)ạ| keo yáng + 3NH} 
Al(OH)| + NHạ —› AlO; + NH} + HạO 


Tuy nhôm hiđroxit dễ chuyển thành dung dịch ở pH = I1, nhưng vẫn ít tan 
trong dung dịch amoniac 0,IM (có pH = II1,2), vì phản ứng kết tủa nhôm 
hiđroxit bằng amoniac sinh ra NH} sẽ làm giảm pH của môi trường. 
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4.2.1.3. Tác dụng với dung dịch muỗi cacbonat 


Các dung dịch muỗi cacbonat tạo được với AI“ kết tủa hiđroxit (chứ 
không phải kết tủa cacbonat hoặc cacbonat bazơ): 


2AI”” +3CO?' + 3HO —› 2Al(OH)3] keo ráng + 3CO2† 
Có hiện tượng này là do nhôm hiđroxit Al(OH)a có độ tan rất bé và CO : 
trong dung dịch tạo được môi trường kiêm. 
4.2.1.4. Tác dụng với dung dịch muỗi sunfua 
Dung dịch muối sunfua tạo với AIŸ* kết tủa nhôm hidroxit AI(OH):: 
2AI”? + 3S” + 6HạO —› 2Al(OH)a] veo váng + 3HạS 
(nhôm sunfua AlaSạ chỉ có thể điều chế được bằng phương pháp khô). 


4.2.2. lon Cr”" 
4.2.2.1. Tác dụng với dung dịch kiềm 


Nhỏ cần thận dung dịch kiềm loãng vào dung dịch muối lo s8 ta được một 
kết tủa xanh lục gồm hỗn hợp muối bazơ và crôm hiđroxit. Kết tủa tan trong 
axit và cũng tan trong kiểm dư: 


Crˆ" + 3OH” —› Cr(OH)3| xanh lục 
Cr(OH)a| + 3H” —› Crˆ" + 3HzO 
Cr(OH);| + OH' —› CrO; + 2HạO 


Các cromit của kim loại kiểm đễ tan, còn cromit của các kim loại khác như 
kẽm, mangan, magiê, sắt... đều khó tan; vì thế khi có lẫn các ion kim loại này, 
crôm có thể không ở lại trong dung dịch nhóm III. Các cromit dễ bị phân huỷ 
khi đun nóng trong kiềm. 


4.2.2.2. Tác dụng của dung dịch amoniac 


Dung dịch amoniac tác dụng được với các muối _+ su cho kết tủa hiđroxit 
keo, màu lục xám: 


CrˆT+ 3NH; + 3H2O —› Cr(OH)a| xanh jục + 3NH} 
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Kết tủa Cr(OH); tan một phần nhỏ trong thuốc thử dư: khi có lẫn muối 
amoni clorua tạo thành một muỗi kép màu tím: 


Cr(OH); |+ 3NHa + 3NH„CI —› CrCla. 6NH: + 3H2O 
4.2.2.3. Tác dụng với dung dịch muối cacbonat 
Các dung dịch muối cacbonat tác dụng được với các dung dịch muỗi Cr 
cho kết tủa Cr(OH); (giống như với AI”): 
2Cr + 3HạO + 3CO}ˆ — 2Cr(OH)3|xanh lục + 3CO2 
4.2.2.4. Tác dụng với natri axetat 


Muối natri axetat không làm kết tủa được ion Cr”*, nhưng khi đun sôi với 
Cr” nó tạ được một phức bền có thành phần khá phức tạp 
[Cra(CHạCOO)¿(OH);]CH;COO. Khi có lẫn AI”” và Fe”, thì Cr”" sẽ bị kéo 
một phần vào kết tủa oxiaxetat của các muối trên. 

4.2.2.5. Tác dụng với dung dịch kiềm khi có hiáro peoxit 

Hỗn hợp này oxi hoá được Cr`” thành Cr””: 

2Cr”” + I0OH + 3HạO; —› 2CrO?' + 8HạO 


Khi thực hiện phản ứng này đề tìm CrẺ, cần chú ý là nếu có lẫn các ion 
Mg”", Mn””, Fe", Zn”", ... thì nên đổ dung dịch nghiên cứu (có chứa Cr”) vào 
hỗn hợp OH' + HO; đã pha sẵn (chứ không làm ngược lại), rồi đun nóng rất 
cẩn thận. Nếu trong dung dịch có cỉ”, ta thấy dung dịch chuyển từ màu lục 
hoặc tím sang màu vàng. 

Phản ứng oxi hoá Cr”* đến Cr”" có thể được thực hiện với nước cÌo, nước 
brom, PbO; trong môi trường kiềm, K;SzO;s với xúc tác AE” hoặc NaBiOa 
trong môi trường axit. 

4.2.3. lon Zn?" 

4.2.3.1. Tác dụng với dung dịch kiềm 


Khi nhỏ từ từ dung dịch kiềm loãng vào dung dịch muối Zn””, ta sẽ được 
một kết tủa màu trắng Zn(OH)›s: 
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Zn”" + 2OH' —› Zn(OH)2| wáng 


Kết tủa Zn(OH)s tan được trong dung dịch kiềm dư cũng như trong dung 
dịch axit: 


Zn(OH);| + 2OH' —-› ZnO?' + 2H;ạO 
Zn(OH);| + 2H —› Zn "` + 2HạO 
lon ZnO? bị thuỷ phân khá mạnh: 
ZnO? + HạO 3 HZnO; +OH” 
(pH của dung dịch ZnO? bằng I1,57) 


Khác với các muối nhôm và thiếc, muối kẽm trong môi trường kiềm không 
cho lại kết tủa khi đun nóng với muối NH}, mà vẫn ở lại trong dung dịch do 
chuyên thành phức tan: 


ZnO? +4NH} —› [Zn(NHạ)4]" + 2HạO 
4.2.3.2. Tác dụng với dung dịch amoniac 


Nhỏ cần thận dung dịch amoniac vào dung dịch muối Zn”” ta được kết tủa 
keo màu trắng, dễ tan trong thuốc thử dư, nhất là khi có lẫn NH) : 


Zn”" +2NHạ + 2HạO —› Zn(OH)s| eo tặng + 2NH ) 
Zn(OH);| + 2NHạ + 2NH} —› [Zn(NHạ)¿]”" + 2HạO 
4.2.3.3. Tác dụng với hiáro sunfua và dung dịch muối sunfua 


Trong môi trường axit yếu, HạS và dung dịch muối sunfua tạo với Zn”" kết 
tủa trắng ZnS: 


2n” +8” —xZnS văng 
Kết tủa ZnS tan trong các axit vô cơ, nhưng không tan trong dung dịch NHạ. 
4.2.3.4. Tác dụng với dung dịch (NHẠ);|{Hg(SCN)a] 
Thuốc thử này tạo được với ion Zn”” kết tủa tinh thể màu trắng: 


Zn”" + (NHa)a(Hg(SCN)4] —› Zn[Hg(SCN)4] |uáng + ĐNH} 
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Khi có lẫn Co”* hay Cát độ nhạy của phản ứng này tăng lên nhiều do tạo 
được những tỉnh thẻ hỗn tạp có màu đặc trưng: Zn[Hg(SCN)a].Co [Hg(SCN)a] 
màu xanh tím hoặc Zn[Hg(SCN);].Cu [Hg(SCN)4] màu tím. 


Lượng nhỏ nhất tìm thấy khi có lẫn Cu”” là 5 microgam, khi có lẫn Co'” là 
0,2 microgam. 


Phản ứng này được tiễn hành như sau: Thêm I giọt dung dịch coban (II) 
0,1% vào dung dịch nghiên cứu đã được axit hoá nhẹ. Nhỏ vào đó 0,5-1 mL. 
dung dịch (NHa)s[Hg(SCN)4] và dùng đũa thuỷ tỉnh cọ nhẹ vào thành phía 
trong của ống nghiệm. Sự xuất hiện các kết tủa màu đặc trưng trên chứng tỏ 
có kẽm. 


Cần chú ý không được dùng nhiều Co?" và Cu”” vì riêng chúng với nồng 
độ vừa phải cũng có kết tủa với thuốc thử này. 


4.2.4. lon Sn”" 

4.2.4.1. Tác dụng với dung dịch kiềm 

Các dung dịch kiềm tạo dược với dung dịch muối Snˆˆ kết tủa màu trắng Sn(OH);: 
Sn” + 2OH' —› Sn(OH)2| qáng 


Kết tủa Sn(OH); tan được trong dung dịch kiềm dư cũng như trong dung 
dịch axit: 


Sn(OH);| + 2OH' -› SnO? + 2HạO 
Sn(OH);| + 2H” —› Sn”" + 2HạO 


Các dung dịch SnO? chỉ bền khi có kiềm dư. Nếu không có kiểm dư. thì 
dung địch stanit đề lâu (nhất là khi đun nóng) sẽ có cặn đen do có kết tủa thiếc 
(ID oxit xuất hiện: 


SnO?' + HạO > HSnO; +OH” 
SnO + OH' 
4.2.4.2. Tác dụng với dung dịch amoniac và dung dịch muỗi cacbonat 


Cho dung dịch amoniac hoặc dung dịch muối cacbonat vào dung dịch muỗi 
Sn”” ta được kết tủa keo màu trắng, không tan trong thuốc thử dư: 
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Sn”" + 2NHạ + 2HạO —> Sn(OH)¿| xeo áng + 2NH 
Sn? + CO? + HạO —› Sn(OH)2| keo trắng + CO2 


Kết tủa Sn(OH); sẽ không tạo ra nêu trong dung dịch có mặt axit tactric vì 
axit này tạo được với Sn? một phức bền. 
4.2.4.3. Tác dụng với hiáro sunfua và dung dịch muỗi sunfua 


Trong môi trường axit yếu, HạS và dung dịch muỗi sunfua tạo với Sn”” kết 
tủa màu sôcôla SnS: 


2+ 3- 
8n" +§” — SnŠ] màu sôcôla 


Kết tủa SnS tan trong các axit HCI đặc, nóng, không tan trong dung dịch 
(NH¿)¿S, nhưng tan được trong dung dịch (NH4)aSz: 


Sn§|+ S7 —› SnS7 
Kết tủa SnS tan trong dung dịch kiềm đặc và dung dịch axit: 
ŠSnS§ + 3NaOH —› Na[Sn(OH)x] + NaaS 
SnS|+ I0HNOa —› SnOs + I0NOa + HSƠa + 4H+O 
4.2.4.4. Tác dụng với dung dịch thuỷ ngân (II) clorua 


Khi nhỏ vài giọt dung dịch muốôi Sn”* vào dung dịch HgClạ bão hoà, ta sẽ 
thấy có kết tủa dải lụa trắng xuất hiện: 


2Sn” + 2HgCl; —› HgạC]; | tráng + 2Sn""+2CT 
Nếu có dư Sn”” thì Hg”ˆ có thể bị khử đến Hg kim loại màu đen: 
Sn”” + HgCla — Hg| aeạ + Sn"” +2CT 
4.2.4.5. Tác dụng với dung dịch muối Bì (II) trong môi trường kiềm 


Dung dịch Sn”t trong môi trường kiểm (SnO7 ) khử được Bi”” thành Bi 


kim loại màu đen: 


3S§nO? +2Bi”” + 6OH' —› 2Bi| sen + 3SnO}' + 3HạO 
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4.2.4.6. Tác dụng với các chất oxi hoá 
Dung dịch Sn"" (trong môi trường kiểm ở dạng SnO7 ) tác dụng với các 


chất oxi hoá (như HạO;) đề tạo thành Sn'” (trong môi trường kiềm ở dạng SnO } ): 
Sn””  Sn'"+ 2e 


2SnO? + 2H;O› -› 2SnO} + 2HạO 


4.2.5. lon Sn"* 


lon Sn"” chỉ tồn tại trong môi trường axit, trong môi trường trung tính và 
bazơ ion Sn”" thủy phân tạo thành các muối bazơ và hidroxit. 


4.2.5.1. Tác dụng với dung dịch kiêm 
Các dung dịch kiểm tạo được với dung dịch muối Sn"” kết tủa màu trắng Sn(OH)x: 
Sn"" + 4OH —› Sn(OH)4| ng 


Kết tủa Sn(OH)x tan được trong dung dịch kiểm dư cũng như trong dung 
dịch axit: 


Sn(OH)4| + 2OH' -› §nO} + 3HzO 
Sn(OH)¿| + 4H —› Sn”” + 4HạO 
4.2.5.2. Tác dụng với các chất khử 
Dung dịch Snf” có thể tác dụng với các chất khử ( như lFe) để tạo thành Sn”": 
Sn” + 2e c© Sn““ 
SnT” + Fe —› Sn”” + Fe" 


Khi phân tích hỗn hợp cation nhóm III hoặc ion Sn”, người ta thường oxi 
hoá Sn”" thành Sn'" bằng cách đun nóng dung dịch chứa Sn”? trong dung dịch 
kiềm với HạOs. Sau đó muốn phân tích Sn”" lại dun nóng dung dịch chứa Sn"“ 
trong HCI và bột Fe để khử Snf” về S:””. Dựa vào các phản ứng riêng và đặc 

s 2+ sẽ P siế £ ` 2+ 
trưng của Sn“` đê nhận biết sự có mặt của Sn””. 
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4.3. Sơ đồ phân tích hỗn hợp cation nhóm lII 


Hỗn hợp cation nhóm II 


+ NaOH dư, 
+ HạO; : 
đun nóng, đề nguội, li tâm 


Dung dịch l 


+ Ba” dư 


li tâm 
Dung dịch 2 (chia 3 phần) 
Kết tủa 2 BaCrOa + AlizarinS 


+NHạCI |+ CHạCOOH 


P tt NHa)2[Hg(SCN)4] +FƑe 
đun sôi 
Ấ Xuất hiện ` 
„vành xanh „ + HẹC]; 


Kết tủa 5 
Hg;Cly} đại lụa trắng 


[se ]Lsw_—] 
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BÀI 5: PHÂN TÍCH ĐỊNH TÍNH CÁC CATION 
NHÓM IV (Fe"', Fe*, Mg?', Mn”', Bi") 


5.1. Đặc điểm chung của các cation nhóm IV 

Các cation nhóm IV gồm có các ion Fe”", Fe`", Mg”", Mn”", Bi `" (trong 
một số trường hợp còn có thể có cả Sb" và Sb`”). 

Tính chất chung của nhóm là chúng đều có khả năng tạo được kết tủa 
hiđroxit trong dung dịch kiềm hoặc NHạ. Những kết tủa hidroxit không tan 
trong kiềm dư, do đó đưng địch kiềm dư là thuốc thử của nhóm này. 

5,2. Các phản ứng riêng và đặc trưng của các cation nhóm IV 

5.2.1. lon Fe?" 

5.2.1.1. Tác dụng với dung dịch kiềm 

Dung dịch kiềm tác dụng với dung dịch muỗi Ee”* tạo thành kết tủa trắng 
Fe(OH); chỉ bền trong khí quyên hidro. Khi để ra không khí nó bị đổi màu dần 
thành lục, lục sẫm rồi đến đỏ nâu do Fe” bị oxi hoá thành Ee”": 

Fe” +2OH' —› Fe(OH)2| qáng 
4Fe(OH)a| + O¿ + 2H2O —> 4I'e(OH)34| đo nâu 


Khi có mặt của hidro peoxit và dung dịch kiêm (tách nhóm III, IV), ta chỉ 


được Fe(OH)¬ dù trong dung dịch nghiên cứu ban đầu chỉ có Fe?*, hoặc chỉ có 
¬ 3+ 2+ 


Fe”, hoặc có cả Ee”" và Fe (do đó phải nhận biết IFe"” và Fe" ngay từ ban đầu). 


Kết tủa Fe(OH); không tan trong kiềm dư, NH: dư mà chỉ tan trong các 
dung dịch axit. 


5.2.1.2. Tác dụng với dung dịch amoniac 
Dung dịch amoniac làm kết tủa được Fe”* dưới đạng Fe(OH)› màu trắng, 
phản ứng này không hoàn toàn và đặc biệt khi có lẫn NH‡ thì Fe” không bị kết 


tủa, do ion NH, sinh ra sẽ thuỷ phân làm giảm pH của môi trường: 


Feˆ* + 2NHạ + 2HạO —› Fe(OH)2| yáng + 2NH j 
5.2.1.3. Tác dụng với dung dịch muối amoni sunfua 
Dung dịch muối (NHạ)sS tạo được với Feˆ* kết tủa FeS màu đen: 
Fe?* + S” —› FeS đến 
Kết tủa FeS tan được trong các axit vô cơ và cả axit axetic khi có HạOa. 


5.2.1.4. Tác dụng với dung dịch K3{Fe(CN)¿} 


- Thuốc thử này tạo với Ee? kết tủa Fea[Fe(CN);] màu xanh rất đặc trưng 
(xanh turbull): 


3Fe”" + 2Ka[Fe(CN)s]—› Fes[Fe(CN)6]2 | xanh arbult + 6K” 


Đây là phản ứng nhạy nhất của ion Fe”". Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 
0,1 microgam. 


Kết tủa Fea[Fe(CN)a]a không tan trong axit, nhưng bị dung dịch kiềm phá huỷ: 
Fes[Fe(CN)s]2 | + 6OH' —› Fe(OH); | yáng + 2[Fe(CN)s]” 
5.2.1.5. Tác dụng với dung dịch KFe(CN);j 


Thuốc thử này tạo với Fe”" kết tủa màu trắng Fez[Fe(CN)s] tuỳ thuộc vào 
nồng độ của thuốc thử. Thường ta không thu được kết tủa màu trắng mà được 
kết tủa màu xanh lơ do một phần Ee”” đã bị oxi hoá thành Fe”” (xem Fe"). 


2Fe”” + Ka[lFe(CN)6] —› Fes[Fe(CN)6] | áng + 4K” 
5.2.1.6. Tác dụng với các chất oxi hoá 
+ Trong môi trường kiểm, Ec?* bị HạOs oxi hoá: 

2Fe”" +4OH + HạO; —› 2Fe(OH)3 | nạu 
+ Trong môi trường axit, Ec”* bị KMnO¿ oxi hoá: 
5Ee”* + 8H” + MnO; —› 5Fe”* + Mn”" +4HạO 

+ Trong môi trường axit, Fe”” bị KạCrzO; oxi hoá: 

6Fe”” + 14H! + CrạO? —› 6Fe”" +2Cr”” + 7HạO 
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+ Trong môi trường axit, Ee”" bị Ag” oxi hoá: 


Fe”* + Ag` — Fe?" + Agl 


5.2.2. lon Fe*" 
5.2.2.1. Tác dụng với dung dịch kiểm 
Dung dịch kiểm tác dụng với dung dịch muối Fe”” tạo thành kết tủa đỏ 
nâu Fe(OH):: 
3 


Fe” +3OH' -—› IFe(OH)3 | đó nâu 


Kết tủa Fe(OH)a không tan trong kiêm dư, NHạ dư mà chỉ tan trong các 
dung dịch axit. 


5.2.2.2. Tác dụng với dung dịch muỗi cacbonat 


Dung dịch muối cacbonat tạo được với Fe”* kết tủa cacbonat bazơ có màu 
đỏ nâu: 


2Fe”" + 3CO? + HạO —› 2Fe(OH)COa| á nạu + CO2 
Khi đun nóng kết tủa cacbonat bazơ bị thuỷ phân thành Fe(OH);: 
Fe(OH)COa|+ H2O -› Fe(OH)3 | qö nau+ CO2 
5.2.2.3. Tác dụng với dung dịch muỗi amoni sunfua 
Dung dịch muối (NHa)sS tạo được với Ee* kết tủa FeaS màu đen: 
3+ 


2Lc' 


+ 3S” —› FeaSa| se 


Kết tủa Fe;Sx tan được trong các axit vô cơ, đồng thời S” khử Ee`" thành 


2+ 


Fe” : 
FeaSs| + 4H" —› 2Fe”! + § + 2H;S§ 


Kết tủa FesSx để lâu trong dung dịch sẽ có lớp màu nâu đỏ phủ lên bề mặt 
màu đen của FeaSa do một phần EeaSa đã bị thuỷ phân thành Fe(OH)s: 


FeaS+| + 6HạO 3 2I'e(OH)3| s nau+ 3HaS 
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5.2.2.4. Tác dụng với dung dịch muối axetat 
Dung dịch muối axetat tạo được với Fe? phức tan màu đỏ sẵm: 
3Fe”" + 8CHạCOO' +2H;ạO —› 


(Fes(OH)a(CHạCOO),]Ì á săm + 2CHạCOOH 
Đẻ lâu, nhất là khi pha loãng rồi đun sôi, phức chất bị thuỷ phân tạo thành 
các muỗi oxiaxetat màu đỏ nâu lắng xuống: 


[Fes(OH)a(CH4COO)¿]” + 3HạO —› 


*e;(OH)¿OsCHạCOO]| + 5CHạCOOH + H” 


5.2.2.5. Tác dụng với dung dịch KXJ[Fe(CN)¿j 


Thuốc thử này tạo với Fe" kết tủa vô định hình màu xanh rất đặc trưng 
(xanh phô hay xanh Prusse): 


4Fe"* + 3(Fe(CN)s]`ˆ —» Fea[Fe(CN)6]al xanh phỏ 


Các axit đặc có thể phá huỷ một phần thuốc thử, từ đó giải phóng một 
phần Feˆ*, sau đó Fe”” sẽ phản ứng với thuốc thử tạo thành màu xanh. Phản 
ứng này rất nhạy. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 0,05 microgam. Một số các ion 
Cu", Hẹ”” gây trở ngại cho phản ứng, vì cũng tạo được với [Fe(CN)s]“ 
những kết tủa có màu. Các anion PO}, E tạo phức bền với Fe”" cũng gây 


trở ngại cho phản ứng này. 
5.2.2.6. Tác dụng với dung dịch muối thioxianat 


Các dung dịch muối thioxianat có khả năng tác dụng với Fe" thành những 
phức có màu đỏ máu, có thành phân thay đổi từ [Ee(SCMN)J”" đến [Fe(SCN)¿]”. 
Phản ứng này khá nhạy. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 0,25 microgam. Nếu dùng 
dung môi hữu cơ để chiết thì độ nhạy còn cao hơn nữa. 

Các ion có khả năng tạo phức với Fe `" như E, PO}-,... đều cản trở phản 
ứng này. 
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5.2.3. lon Mg?” 
5.2.3.1. Tác dụng với dung dịch kiềm 


Dung dịch kiềm tác dụng với dung dịch muối Mg”" tạo thành kết tủa xốp 
trắng Mg(OH);: 


Mẹg”” +2OH' —› Mg(OH)s| tráng 


Kết tủa Mg(OH); không tan trong kiềm dư, nhưng tan được trong các dung 
dịch axit và cả trong dung dịch muỗi amoni đặc: 


Mẹg(OH);| > Mg”” +2OH' 
2OH +2NH; -› 2NH; + 2HạO 
Diều này có thể chứng mình được bằng tính toán theo lí thuyết. 
5.2.3.2. Tác dụng với dung địch amoniac 


Với nồng độ Mg”` đủ cao, dung dịch amoniac làm kết tủa được Mg(OH), 
nhưng quá trình kết tủa không hoàn toàn do ion NH} sinh ra sẽ thuỷ phân làm 
giảm pH của môi trường: 

Mg”” + 2NH; + 2HạO —> Mg(OH)a| yăng + 2NH} 
5.2.3.3. Tác dụng với dung dịch muỗi cacbonat 


Dung dịch muối cacbonat tạo được với Mẹ” kết tủa trắng vô định hình, có 
thành phân thay đổi tuỳ theo nhiệt độ làm kết tủa và nồng độ của các chất tham 
gia phản ứng. Ví dụ: 


4Mg”" + 3CO}ˆ + 2OH' —› Mg(OH).3MgCOa| yáng 
5.2.3.4. Tác dụng với dung dịch muỗi hiđrophotphat 
Dung địch muỗi hiđrophophat trong môi trường có (NH; + NH} ) làm kết 
tủa được ion Mẹ” dưới dạng kết tủa trắng MgNH„PO¿ hình kim: 
Mg”” + NHạ + HPO}” —› MgNH¿PO¿ | rán, 
Phản ứng này không nhạy. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 30 ng, tuy nhiên nó 


vẫn được sử dụng để nhận ra ion Mỹẹ”'. 
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5.2.4. lon Mn”" 
5.2.4.1. Tác dụng với dung dịch kiềm 
Dung dịch kiềm tác dụng với dung dịch muối Mn”ˆ thành kết tủa Mn(OH); 
màu trắng (hồng nhạt): 
Mn”" +2OH' ~› Mn(OH)»| táng 


Kết tủa Mn(OH); không tan trong kiềm dư, nhưng tan được trong các dung 
dịch axit loãng và cả trong dung dịch muối amoni. 


Kết tủa Mn(OH); dễ bị oxi hoá trong không khí thành hỗn hợp Mn(OH)a, 
HạMnQOa và MnMnOs làm kết tủa trở thành màu gạch: 
4Mn(OH); + O› + 2HzO —› 4Mn(OH)a 
4Mn(OH)a + O› —› 4HyMnOa + 2H2O 
Mn(OH)› + HaMnOs —› MnMnO; + 2H2O 
Kết tủa Mn(OH)s tan được trong axit oxalic hay axit photphoric tạo thành 
phức tan màu hồng thịt: 
Mn(OH)a + 2HạC2O¿ —> [HMn(C2O4)2] nàng tị: + 3H2O 
5.2.4.2. Tác dụng với dung dịch arnoniac 
Với nồng độ Mn”” đủ lớn, dung dịch amoniac làm kết tủa được Mn(OH);, 
nhưng quá trình kết tủa không hoàn toàn do ion NH/ sinh ra sẽ thuỷ phân làm 
giảm pH của môi trường: 
Mn”T + 2NH; + 2HạO ~› Mn(OH)a| „án, + 2NH } 
Nếu dung dịch có dư ion NH} ta sẽ không thấy kết tủa tách ra, nhưng để 


lâu thì dung dịch sẽ hoá đục do có kết tủa Mn(OH)a vì có một phần Mn”" bị oxi 
hoá đến Mn”". 


5.2.4.3. Tác dụng với dung dịch muỗi sunfua 


Dung dịch muối sunfua trong môi trường NHạ tạo được kết tủa MnS 
màu hồng: 


Mn”" + S”” ~› MnS| nàng 
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Kết tùa MnS tan được trong các axit vô cơ và axit axetic. MnS đẻ lâu trong 
không khí bị hoá nâu do phản ứng: 


4MnS| + 3Os› + 6H›O —› 4Mn(OH)a + 4S 


Dun sôi Mn§ với (NHạ)¿S dư, ta được một sunfua biến tính màu lục 
3MnS.H2ạO. 


5.2.4.4. Tác dụng với dung dịch K:(Fe(CN)¿j 


Thuốc thử này tạo với Mnˆ kết tủa Mna[Ife(CN)¿]a màu trắng, để tan trong 
HCI nguội, nhưng không tan trong dung dịch NHạ (phản ứng này không đặc trưng): 


3Mn”" + 2|Fe(CN)s]~» Mna[Fe(CN)6]3| rắng 
5.2.4.5. Tác dụng với dung dịch KFe(CN);] 


Thuốc thử này tạo với Mn”” kết tủa Mns[IFe(CN)¿] màu trắng khó tan trong 
HCI (phản ứng này không đặc trưng): 


2Mn”” + [Fe(CN)sJ”—› Mna[Fe(CN)6] | tráng 
5.2.4.6. Tác dụng với chì đioxit 
Trong môi trường axit (HNO) thì PbOa oxi hoá được ion Mn”" đến MnO gã 
2Mn”" + 5PbO› + 4H” -› 2MnO; + 5Pb”' + 2HạO 
Phản ứng này khá nhạy. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 5 microgam. 


Các ion CHÍ, Br, F cản trở phản ứng này vì chúng khử được MnO, vừa 
tạo thành. 


Cần chú ý là để thực hiện phản ứng này chỉ nên dùng một lượng nhỏ Mn””, 
nếu không chỉ được HyMnO; màu nâu lẫn với PbOs. 


5.2.5. lon Bi” 
5.2.5.1. Tác dụng với dung dịch kiềm 


Dung dịch kiềm tác dụng với dung dịch muối Bi”” thành kết tủa Bi(OH)a 
màu trắng, bị hoá vàng khi đun nóng và chuyển thành BiO(OH): 


Bí” + 30H” —› Bi(OH)3| văng 


4l 


Bi(OH); —› BiO(OH) + HO 
5.2.5.2. Tác dụng với dung dịch amoniac 
Dung dịch amoniac tác dụng với Bi” tạo kết tủa Bi(OH)x màu trắng: 
Bï”” + 3NHạ + 3HạO —› Bi(OH)a| „áng + 3NH Ÿ 
Kết tủa Bi(OH)s tan được trong axit vô cơ, nhưng không tan trong NHạ dư. 
5.2.5.3. Tác dụng với dung dịch muỗi sunfua 


Dung dịch muối sunfua trong môi trường axit tạo được kết tủa BiaSạ màu 
nâu gạch: 


.3+ 3- ˆ 
2B +3S” BiaSa| nâu gạch 
Phản ứng trên rất nhạy. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 2 microgam. 
Kết tủa BiaSx tan được trong các axit vô cơ loãng, nguội; trong HNOa 
loãng nóng và trong dung dịch Fe”: 
BiaSạ| + 2HNOa + 6H” —› 2Bi”" + 3S + 2NO + 4HạO 
BizSạ| + 6Fe"" —› 2B” + 3§ + 6Feˆ" 
5.2.5.4. Tác dụng với dung dịch stani 
Dung dịch stanit (SnO7” ) trong môi trường kiềm khử được Bi(OH)s đến Bi 
kim loại: 
2BiO(OH) + 3SnO7 —› 2Bi| seạ + 3SnO?ˆ + HạO 


Phản ứng này khá nhạy. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là ! microgam. Đây là 
phản ứng đặc trưng để tìm ion Bi”, 
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5.3. Sơ đồ phân tích hỗn hợp cation nhóm IV 


Hỗn hợp cation nhóm IV 


® + NaOH dư, @ : 
+" SCN" @ + HO» + Ka[Fe(CN)¿] 


Kết tủa l đỏ máu ` ph Kết tủa 2 xanh 'Turbull 


li tâm 


Dung dịch Ï bỏ 
+NH; dư 


đun sôi, để nguội, li tâm : : n 
Kêt tủa 5 (chia 3 phân) 


@® @ @ 
Dung dịch 2 + PbOs +HC] 
+ HNOa 2+ , 
+NHạ đun nóng, +SnO; Í Dung dịch 4 


+HPO;? đê nguội 
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BÀI 6: PHÂẦN TÍCH HÖN HỢP CA TION 
NHÓM II VÀ IV 


Sơ đồ phân tích hỗn hợp cation nhóm III và IV 


Hỗn hợp cation nhóm III + IV 


+ NaOH dư, 
+ HO; 
đun nóng , đê nguội, li tâm 


Dung dịch 2 (cation nhóm II) 


Kết tủa 1 (hiđroxit nhóm IV) 


Phân tích theo sơ đồ nhóm IV 


| 


Ì Phân tích theo sơ đồ nhóm III 


BÀI 7: PHÂN TÍCH ĐỊNH TÍNH CÁC CATION 
NHÓM V (Cu”, Co?*, N*, Hg”, Cd?') 


7.1. Đặc điểm chung của các cation nhóm V 
Dưới tác dụng của dung dịch kiểm, các cation nhóm V đều kết tủa dưới 
dạng các hiđroxit hoặc oxit tương ứng không tan trong dung dịch kiềm, nhưng 
dễ tan trong dung dịch NHạ đặc tạo thành các phức amiacat: 
M”' +2OH' -› M(OH)a| 
M(OH); | + 4NH; —› [M(NHa)a](OH); 


Các cation nhóm V cũng tạo được những kết tủa MS với dung dịch muối 
sunfua. Độ tan của các muôi sunfua rât khác nhau, tuỳ thuộc vào độ axit của 
môi trường. Dựa vào tính chât này đê tách các cation nhóm này ra khỏi nhau. 


Các cation nhóm V có khả năng tạo phức khá mạnh. Chúng tạo được các 
phức khá bền với NHa, CN, SCN',... và nhiều thuốc thử hữu cơ khác. Người ta 
dựa vào những tính chất này để nhận ra sự có mặt của các ion nhóm V, cũng 
như để ngăn chặn ảnh hưởng trở ngại của các ion khác gây cản trở đối với sự 
tìm ra các ion trong quá trình phân tích cả nhóm hoặc phân tích riêng lẻ. 


7.2. Các phản ứng riêng và đặc trưng của các cation nhóm V 
7.2.1. lon Cd”* 
7.2.1.1. Tác dụng với dung dịch kiềm 


Dung dịch kiểm tác dụng với dung dịch muỗi Ca? tạo thành kết tủa trắng 
Cd(OH)s: 
Cả” + 2OH' — Cd(OH); | yrặng 
Cd(OH); không tan trong kiềm dư, nhưng tan được trong dung dịch NHạ, 


dung dịch axit và dung dịch muỗi xianua: 
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Cd(OH);| + 2NH; + 2NHaCI —› [Cd(NHa)4]Cla + 2H2O 
Cd(OH)a| +4CN —› [Cd(CN)4]? + 2OH. 
7.2.1.2. Tác dụng với dung dịch amoniac 


Khi nhỏ thật cần thận và từ từ dung dịch amoniac vào dung dịch Cd”” ta 
thấy xuất hiện kết tủa Cd(OH); màu trắng, sau đó kết tùa này tan khi NHạ dư: 


Cd”” +2NH; + 2HạO —› Cd(OH);| yáng + 2NH} 
Cd(OH);¿| + 4NH: —› [Cd(NHa)4](OH)2 
Phức [Cd(NHa);](OH); này khá bền (Kp = 8.10”) nhưng bị HaS phá huỷ 
cho kết tủa CdS. 
7.2.1.3. Tác dụng với dung dịch muỗi sunfua trong môi trường axit 


Dung dịch muối sunfua trong môi trường axit (pH = 0,5) tạo được với L0. Nh 
kết tủa CdS màu vàng tươi: 


CỬ”+§”-›C8S:l 
CdS tan được trong các dung dịch HC] hoặc HạSO¿ loãng, nóng: 
CdS| + HạSOa —› CdSO¿ + HạS 


Các muối sunfua của nhóm này đều không tan trong những điều kiện trên 
(HCI hoặc HạSO¿ loãng, nóng). Vì thế phản ứng này có thể được dùng đề tách 
Cd”” ra khỏi nhóm V. 


Nếu môi trưởng axit mạnh hơn thì hoặc không có kết tủa, hoặc có kết tủa 
màu khác, thay đổi từ đỏ da cam đến đỏ gạch do sản phẩm khác được hình 


thành (CdS.CdClạ hoặc CdS.CdSOa). 


7.2.1.4. Tác dụng với dung dịch muỗi cacbonat 


š Ẩs ấs 2 £ s £ 
Dung dịch muôi cacbonat tạo được với Cd * Kết tủa cacbonaL bazơ có 
màu trắng: 


2Cd”” +2CO1- + HạO —› Cd(OH)z.CdCO| qáng + CO2 
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7.2.1.5. Tác dụng với dung dịch muối xianua 


Khi thêm từ từ dung dịch muỗi xianua vào dung dịch Cd””, trước tiên ta thấy 
xuất hiện kết tủa Cd(CN)› màu trăng, sau đó kết tủa này tan ngay khi CN” dư: 


Cd”” +2CN” —› Cd(CN)a| văng 
Cd(CN)a| + 2CN'” —› [Cd(CN)¿]Ÿ 
Phức [Cd(CN)¿]” đễ bị phá huỷ bởi HaS cho kết tủa Cd§ màu vàng tách ra. 
Trong khi đó phức của Cu”, Cu”, với CN' lại rất bền không bị H›S phá huỷ. 
Dựa vào tính chất này để "dấu" (che) Cu”ˆ khi tìm Cd”". 
7.2.2. lon Cu?" 
7.2.2.1. Tác dụng với dung dịch kiềm 


Dung dịch kiểm tác dụng với dung dịch muỗi Cu”” thành kết tủa Cu(OH)a 
màu xanh lục: 


Cu” +2OH —› Cu(OH)2 | xanh lục 


Đun nóng lâu kết tủa Cu(OH)s mất nước cho ta CuO: 


Ú) 
Cu(OH)s ——> CuO + HạO 


Cu(OH)s tan một ít trong kiểm đặc do tạo thành cuprit màu xanh xám (dễ 
bị phân huỷ khi pha loãng), dễ tan trong dung dịch axit loãng: 


Cu(OH);| +2OH —› CuO?ˆ +2HạO 
Cu(OH)s| +2H* —› Cu” +2HạO 
7.2.2.2. Tác dụng với dung dịch amoniac 


Khi nhỏ thật cần thận dung dịch amoniac vào dung dịch Cu”, ta thấy xuất 
hiện kết tủa Cu(OH)s màu xanh của muối bazơ, sau đó kết tủa này tan khi NHạ 
dư tạo thành phức tan có màu xanh tím: 


2CuSOa + 2NH: + 2H2O —› (CuOH)sSƠ¿| xanh + (NHa)2SO¿ 
(CuOH)2SOx| + 6NHg + (NHa)2SO¿ —> 2[Cu(NH3)4]S4 xanh tra + 2H2O 
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Phản ứng này tạo sản phẩm màu đặc trưng và có độ nhạy khá cao. Lượng 
nhỏ nhất tìm thấy là 40 microgam. Do vậy thường dùng phản ứng này đẻ nhận 
ra tu", Khi cho CN' dư vào dung dịch phức [Cu(NHa)¿]?*, ta thầy màu xanh 
tím biến mắt do đã có sự hình thành một phức khác bên hơn: 


2[Cu(NH:)¿]”* + 9CN' + HạO — 2[Cu(CN)¿]” + CNO +2NH} +6NH; 
7.2.2.3. Tác dụng với dung dịch muỗi sunƒua trong môi trường axit 


Dung dịch muối sunfua trong môi trường axit (không quá 6N) tạo được với 
Cu" kết tủa Cu§ màu đen: 


Cũ” + š”-›Cu§ Ì xé, 
Kết tủa CuS không tan trong các dung dịch HCI hoặc H2SOa loãng (khác 
với Cả””) nhưng tan được trong HNOa 2N nóng: 
0 
3Cu§| +2NO; + 8H” ——> 3Cu”” + 2NO + 3S + 4HạO 


7.2.2.4. Tác dụng với dung dịch muối cacbonat 
Dung dịch muối cacbonat tạo được với Cu”” kết tủa cacbonat bazơ có màu 
xanh tan được trong dung dịch NHg hay (NHa)»CO:: 
2Cu”' +2CO?ˆ + HạO ——> Cu(OH);CuCOa| xan; + CO2 


7.2.2.5. Tác dụng với dung dịch muối xianua 


Khi thêm từ từ dung dịch muối xianua vào dung dịch Cu””, trước tiên ta 
thấy xuất hiện kết tủa Cu(CN); màu vàng, sau đó kết tùa này tan ngày khi CNẺ 
dư vì chuyên thành CuCN và sau đó CuCN tan rất nhanh trong CN' dư để tạo 
thành phức: 


Cu”" +2CN' — Cu(CN)2| xanh 

2Cu(CN)¿| —> 2CuCN + (CN); 

CuCN + 3CN' —› [Cu(CN)¿]” 
Phức [Cu(CN)¿]” không bị phá huỷ bởi HaS. 
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7.2.2.6. Tác dụng với dung dịch K„{Fe(CN);] 


“Thuốc thử này tạo với Cu”” kết tủa Cua[IF'e(CN)¿] màu dỏ gạch trong môi 
trường trung tính hoặc axit yếu: 


2Cu”” + [Fe(CN)s]” —› Cua[Fe(CN)] J đó gạch 

Phản ứng này rất nhạy. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 10 microgam. 

7.2.2.7. Tác dụng với dung dịch (NH„)›|Hg(SCN).] 

Nếu có mặt ion Zn”", thuốc thử này tạo với Cu”" một muối kép có màu tím 
rất đặc trưng có thành phần Cu[Hg(SCN)x].Zn[Hg(SCN)4]. 

Cu”" + Zn”" +2[Hg(SCN)4]Ï —› Cu[Hg(SCN)4] Zn[Hg(SCN)4] | 

Phản ứng này rất nhạy. I.ượng nhỏ nhất tìm thấy là 0,1 microgam. 

7.2.3. lon Hg”" 

7.2.3.1. Tác dụng với dung dịch kiểm 


Khi thêm dung dịch kiềm vào dung dịch Hg”” trong môi trường axit 
(pH < 2), ta được một kết tủa muỗi bazơ màu đỏ gạch nhạt. Nếu thêm tiếp dung 
dịch kiềm vào sẽ thu được kết tủa Hg(OH);, nhưng chất này không bên sẽ bị 
phân huỷ thành HgO màu vàng: 


Hg”" + OH” —› HgOHÏ | áó gạch 
HgOH” + OH' —› Hg(OH); | 
Hg(OH); —› HgO| vàng + HạO 
7.2.3.2. Tác dụng với dung dịch amoniac 


Khi cho một lượng dung dịch amoniac vừa đủ vào dung dịch Hạ” ta thấy 
xuất hiện kết tùa trắng có thành phần khác nhau phụ thuộc vào gốc axit: 


HgCla + 2NH; —› NH;HgCl| án + NHạC] 
2Hg(NOa); + 4NHạ + 2H:O -_ NH¿HgạONOa| trắng + 3NHaNO; 


Các kết tủa này tan được trong dung dịch NHạ hoặc trong muối amoni 
nóng do tạo thành phức, thành phần của phức chưa được xác định rõ ràng. 
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7.2.3.3. Tác dụng với dung dịch muỗi sunfua trong môi trường axit 
Dung dịch muối sunfua tạo được với Hg” kết tủa trắng chuyển dần sang 
vàng rồi nâu và cuối cùng thành đen khi có HạS dư: 
3HgC];¿ + 2HạS —› 2HgS.HgC]; | táng + 4HCI] 
Hg”” + S” —› HgS | aen 


Phản ứng này rất nhạy. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 5 microgam nhưng 
không đặc trưng. 


Kết tủa HgS không tan trong các HCI, HNO; loãng, ĐỐng nhưng dễ tan 
trong nước cường toan, kăˆ HCI có lẫn KCIO: và trong muối sunfua của kim 
loại kiềm: SẺ 


3HgS| + 2HNO¿ + 6HCI —› 3HgClạ + 2NO + 3S + 4 HạO 
HgS| + NaaS —› Na›[HgSa] 
7.2.3.4. Tác dụng với dung dịch muối thiếc (II) clorua 
Trong môi trường axit, dung dịch SnClạ khử được Hẹ” thành Hg;' hoặc 
có thê thành Hg: 
2HgCl; + [SnCl¿] —› Hg;Clạ| di lụa tráng + [SnClg]” 
HgzCla| + [SnCla]” —› 2Hg| aeạ + [SnClg]T 


Phản ứng này không nhạy lắm. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 5 microgam. 
Phản ứng này khá đặc trưng nên thường dùng đề nhận ra Hẹ” trong những 
dung dịch không quá loãng. 


7.2.4. lon Co?" 
7.2.4.1. Tác dụng với dung dịch kiềm 


Khi nhỏ cần thận dung dịch kiểm vào dung dịch muối Co”" sẽ tạo thành kết 
tủa muối bazơ màu xanh: 
CoCla + OH' —› Co(OH)CI| xanh + CI' 


Sau đó kết tủa Co(OH)Cl chuyển thành Co(OH);. Nếu dư OH' và khi để 
lâu ngoài không khí sẽ chuyên thành Co(OH) màu nâu: 
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Co(OH)CI| + OH' —› Co(OH)a| xanh + CÏ 
4Co(OH);| + O¿ + 2H2O —› 4Co(OH)3| nạu 
Nếu có mặt chất oxi hoá như HaO; thì quá trình oxi hoá xảy ra ngay: 
2Co(OH)a| + HO› —> 2Co(OH)a| nạu 


7.2.4.2. Tác dụng với dung dịch amoniac 


Khi nhỏ thật cần thận dung dịch amoniae vào dung dịch Co'", ta thấy xuất 
hiện kết tủa muỗi bazơ màu xanh, nhưng kết tủa này tan khi NHạ dư tạo thành 
phức [Co(NHa);]”" có màu vàng tươi. Phức này không bẻn và dễ bị oxi hoá 
(ngay cả trong không khí) thành [Co(NHa)sCI]Cla. Trong dung dịch HạOs sẽ có 
màu nâu đỏ sau đó chuyên sang màu đỏ hồng. 


7.2.4.3. Tác dụng với dung dịch muỗi sunfua 


Dung dịch muỗi sunfua trong môi trường kiềm tạo được với Co”” kết tủa 
CoS màu đen: 


CoŸ* +S” —› CoS lộ h 
7.2.4.4. Tác dụng với dung dịch KSCN 


Dung dịch muối KSCN có thẻ tạo được với ion Co”* phức [Co(SCN)4JF có 
màu xanh, không bền trong dung dịch nước, nhưng bền trong dung dịch chứa 
50% axeton hoặc hỗn hợp ancol amylie với ete. 


Phản ứng này khá nhạy. Có thể dùng nó để nhận ra được Co”` cỡ 0,5 
mIcrogam. 


7.2.4.5. Tác dụng với dung dịch (NH,);|Hg(SCN)a] 


Ở nồng độ cao, ion Co”” tạo với thuốc thử này kết tủa tỉnh thể màu xanh 
tím đậm có thành phần Co[Hg(SCN)a]. Nếu trong dung dịch có lẫn ion Zn”" 
(chỉ cần rất ít) ta sẽ được kết tủa màu xanh nhạt Co[Hg(SCN)4].Zn[(Hg(SCN)a]. 
Ngay cả khi lượng CoŸ” rất nhỏ (lượng tìm thấy là 0,1 microgam): 


Co”” + [Hg(SCN)¿]” —> Co[Hg(SCN)4] | xanh tăm 
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Co”" + Znˆ" + 2[Hg(SCN)a]” —› Co[Hg(SCN)4] .Zn[Hg(SCN)4] | xanh nhạt 


7.2.5. lon Ni” 


7.2.5.1. Tác dụng với dung dịch kiềm 


Khi nhỏ cần thận dung dịch kiểm vào dung dịch muối Ni” sẽ tạo thành kết 
tủa Ni(OH)› màu lục nhạt: 


NiỶ +2OH —› Ni(OH)2} lục nhạt 


Ni(OH); không tan trong dung dịch kiểm dư, nhưng tan trong axit và dung 
dịch NHạ. Ni(OH); rất bền, nó không bị HzOs oxi hoá. 


7.2.5.2. Tác dụng với dung dịch amoniac 


Khi nhỏ thật cần thận dung dịch amoniac vào dung dịch Ni, ta thấy xuất 
hiện kết tủa muối bazơ màu lục, nhưng kết tủa này tan khi NHạ dư tạo thành 
phức [Ni(NH)s]”" có màu xanh: 


2N¡iSO¿ + 2NHa + 2H2O—>› (NIOH)2SO4 | màu tục + (NHa)2SOa 
(NIOH)2SƠ¿ | + LÔNHg + (NHa)2SOa —› 2[Ni(NHa)¿]SO¿ + 2H2O 
7.2.5.3. Tác dụng với dung dịch muối sunfua 


Dung dịch muối sunfua trong môi trường trung tính, kiểm hay amoniac tạo 
được với Ni” kết tủa NiS màu đen 


Ni? + SẼ —› NiS | sen 
Phản ứng này khá nhạy. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 0,5 microgam. 
7.2.5.4. Tác dụng với đimetylglioxin 


Trong môi trường amoniac, thuốc thử này tạo với ion Ni" kết tủa tỉnh thẻ 
nội phức có màu đỏ hồng. 


Dây là phản ứng nhạy nhất của Ni””. Lượng nhỏ nhất tìm thấy là 0,1 
microgam. 


2 


.7,3. Sơ đồ phân tích hỗn hợp cation nhóm V 


Hỗn hợp cation nhóm V 


+ NaOH dư, 
+HaO; 
đun nóng, đê nguội, li tâm 


+NHadư 


li tâm : 
Dung dịch 2 
+§ dư 
| Khua4 | Dung dịch 3 


+ HCl 
đun sôi, đê nguội, li tâm 


+HCI dư 


đun sôi, +NHg dư 
để nguội 
Dung dịch 5 Dung dịch 6 
+NHg dư +CHạCOCH; |? CN dư 
+ Ka[Fe(CN)¿] +H;Dim +KSCN +Š 


: : tem Xuất hiện 
KẾT tủa 6 do sạch KẾT tủa: đau vành xanh  Kếuuag | 
B 2 
Có Cu?” Có Ni? Có Co?! Có Cd? Có Hg”” 
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BÀI 8: PHÂN TÍCH HÖN HỢP CA TION 
NHÓM III + IV + V 


Sơ đồ phân tích hỗn hợp cation nhóm III, IV và V 


Hỗn hợp cation nhóm II, IV và V 


+ NaOH dư, 
bá HạOs . : 
đun nóng, đê nguội, li tâm 


Kết tủa I (hiđroxit nhóm IV và V) Dung dịch I (cauon nhóm HII) 
+ NHg dư, 


li tâm Phân tích theo sơ đồ nhóm III 
Kết tủa 2 (hiđroxit nhóm IV) Dung dịch 2 (cation nhóm V) 


Phân tích theo sơ đồ nhóm IV Phân tích theo sơ đồ nhóm V 
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BÀI 9: PHÂN TÍCH HÓN HỢP CATION 5 NHÓM 


Sơ đồ phân tích hỗn hợp cation các nhóm I, HH, II, IV và V 


Hỗn hợp cation các nhóm I, H, HI, IV và V 


+ HCI dư, 
li tâm 
Kết tủa ! (muỗi clorua nhóm ]) Dung dịch I (nhóm II, III, IV và V) ] 
HạSOx dư, 
Phân tích theo sơ đồ nhóm I đun sôi, đê nguội, 
C›zH‹OH 
li tâm 
Dung dịch 2 (nhóm HI, IV và V) Kết tủa 2 (nhóm II) | 
+ NaOH dư, 
+ HạOa 


đun nóng, để nguội, li tâm Phân tích theo sơ đồ nhóm II | 


Dung dịch 3 (cauon nhóm II) Kết tủa 3 (hiđroxit nhóm IV và V) ] 


Phân tích theo sơ đồ nhóm III 


Kết tủa 4 (hiđroxit nhóm IV) 


Phân tích theo sơ đồ nhóm IV Phân tích theo sơ đồ nhóm V ] 


BÀI 10: PHÂN TÍCH ĐỊNH TÍNH CÁC ANION 


10.1. Đặc điểm chung của các anion 


Do khuôn khô có hạn nên giáo trình này chỉ trình bày một số anion thường 
gặp như: SO?, SO?, PO}, CO?, SiO?, CT, Br, I, S”, NO;, NO; và 
CH:COO.. Các anion này thường được chia thành 3 nhóm sau: 


Nhóm I: Gồm các anion có khả năng tạo được với ion Ba” trong dung dịch 
những kết tủa ở môi trường trung tính, đó là các anion: SO?, SO?, PO}, 
CO7 và SiO?. 

Nhóm II: Gồm các anion tạo được với ion Ag” trong dung dịch những kết 
tủa trắng hoặc có màu trong môi trường axit nitric, đó là các anion: CT, Br, F 


vn. 
và S“”. 


Nhóm III: Gồm các anion không kết tủa với ion Ag” và Ba”” trong dung 
dịch, đó là các anion: NO†, NO; , CHCOO., 

Ngoài ra, những anion là những gốc của axit yếu như: SO}, CO}, SỶ, 
CHạCOO', NO;, SiO? dễ dàng bị axit mạnh như HạSOx đây ra dưới dạng 
axit đễ bay hơi, có thể nhận biết được bằng mùi (HS, HCI, HBr, CH;COOH), 
hoặc bị phân hủy thành oxit kèm theo các đấu hiệu có thể nhận biết như sủi bọt 
khí CO; (đối với CO? ); khí màu nâu NO; (đối với NO; ) hay kết tủa trắng (đối 
với SiO } ); 

Hạ§SOa + CO? —› SO} + HạCO¿ (CO ;† + HạO) 
HzSOa + 2NO; —› SO?' + 2HNO; (NạO 3 + HạO) 


2NaOa 2 Os =. 4NO2† 
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HzS§O¿ + SiO} + nH2O -› SO}? + SiOs.nHaO| 


Cần chú ý là việc phân tích anion trong hỗn hợp thường được tiên hành sau 
khi phân tích cation, do đó từ kết quả các cation tìm được, ta có thẻ loại trừ 
những anion không thê song song tôn tại trong dung dịch với một số cauon. Ví 
dụ, nhóm các anion Cl”, Br, F và §” không thê tổn tại trong dung dịch chứa 
cation Ag”: nhóm các anion SO}, SO}, PO}, CO} và S” không thẻ tổn tại 
trong dung dịch chứa cation Ba””, Pb”, 

Việc thử môi trường dung dịch cũng cho phép loại trừ bớt một số anion. 
Nếu môi trường axit thì, dung dịch không chứa các anion CO }', S” và có thể cả 
các anion SO} , CH;COO', NO; . Nếu môi trường bazơ thì các anion trên đều 
có thẻ có mặt trong dung dịch. 

Ngoài ra có thê dùng các chất oxi hoá như KMnO¿ để nhận biết sự có mặt 
của các chất khử như SO} , I, SỶ và NO; (và có thể cả CT, Br), vì những ion 


này làm mất màu của KMnO¿ hoặc dùng các chất khử như KI + hồ tỉnh bột đề 
nhận biết sự có mặt của các chất oxi hoá. 


Sự có mặt của từng anion được nhận ra bằng các phản ứng riêng và 
đặc trưng. 


10.2. Phản ứng đặc trưng của một số anion 


10.2.1. lon SO } 


Lấy I-2 mL dung dịch chứa anion SO}, axit hoá đến môi trường axit 


+ 


(bằng HICI hoặc HINO,), nhỏ dụng dịch chứa pa? vào. Nếu có kết tủa trắng 


chứng tỏ có ion SO} : 
3+ ® P 
Ba" +SO¿ —› BaSOa] tráng 
Nếu không axit hoá trước khi thêm Ba”`, thì có thể có phản ứng: 
Ba”” + SO? —› BaSOa| 
Ba”” + CO? —› BaCOa| 


Nhưng 2 kết tủa này tan trong axit mạnh: 
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BaSOa| + HỶ —› Ba! + HạO + SOs† 
BaCOa| + HỶ —› Ba” + HạO + CO¿† 
10.2.2. lon SO? 


Việc nhận biết anion SO ¡ phụ thuộc vào sự có mặt của các anion NO ; và _ vẾ 


Nếu trong dung dịch không có NO; : Lấy 1-2 mL dung dịch chứa SƠ; 
thêm HạSOx vào đến môi trường axit, đun nhẹ và dẫn khí thoát ra vào ống 
nghiệm chứa KMnO¿ loãng hay dung dịch lạ có thêm một ít hồ tỉnh bột. Nếu 
dung dịch KMnO¿ hoặc dung dịch I; mất màu thì chứng tỏ có ion SO} . 


Nếu trong dung dịch có NO;: Lấy 1-2 mL dung dịch chứa SOỷ , thêm vào 
Ba”! dư, kết tủa thu được đem rửa sạch, sau đó thêm HạSO¿ vào kết tủa thu 
được và dẫn khí thoát vào ng nghiệm chứa KMnO¿ loãng hay dung dịch I; có 
thêm một ít hồ tỉnh bột. Nếu dung dịch KMnOa hoặc dung dịch lạ mắt mầu thì 
chứng tỏ có ion SO7. 

Nếu trong dung dịch không có SẼ: Lấy 1-2 mL dung dịch chứa SO}? vào 
ống nghiệm, thêm vào HCI 2M, thêm tiếp 1-2 hạt kẽm, đun nóng. Lấy ! mâu 
giấy lọc đã tâm ướt bằng dung dịch (CHạCOO);Pb đậy lên miệng ống nghiệm. 
Nếu mâu giấy hoá đen chứng tỏ có ion SO Cá) 


SO? +2H —› H;O + SO;† 
Zn + 2H” —› Zn”" + 2[H] 
SOs + 6[H] —› HaS† + 2H;O 
Hạ§ + (CHạCOO);Pb —› PbS| a„ạ +2CHyCOOH 
10.2.3. lon PO} 


. 


Lấy 1-2 mL dung dịch MgClạ, cho NHạ vào đến dư (để kết tủa Mg(OH); 
được hình thành hết), thêm tiếp NH„CI vào cho đến khi kết tủa Mg(OH); tan 
hết. Lấy một ít dung dịch này nhỏ vào dung dịch chứa ion PO}. Nếu có kết tủa 
tỉnh thể màu trắng chứng tỏ có ion PO}. 
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10.2.4. lon CO? 

Lấy 1-2 mI. dung dịch chứa ion CO} , thêm vào đó 1-2 giọt HạO› (đẻ oxi 
hoá SO? ), axit hoá dung dịch bằng axit HCI, dẫn khí thoát vào ống nghiệm 
chứa dung dịch Ba(OH)s hay nước vôi trong. Nếu dung địch Ba(OH)s hay nước 
vôi trong vần dục thì chứng tỏ có ion CO} : 

CO} + 2H” —› HạO + COa† 
CO: + Ba(OH); —> BaCO; |+ HạO 
10.2.5. lon SiO } 


Lấy I-2 mL dung dịch chứa ion SiOŸ , nhỏ dần từng giọt dung dịch HCI 
hay HaSO¿ vào. Nếu có kết tủa trắng keo nhày của HạSiOx xuất hiện chứng tỏ 
có ion SiO} (có thể đun sôi hỗn hợp đẻ kết tủa xuất hiện nhanh hơn). 


10.2.6. lon CÍ 

Việc nhận biết anion CÏ phụ thuộc vào sự có mặt của các anion Br và F. 

Trường hợp dung dịch không có anion Br và : Lấy 1-2 mL. dung dịch 
chứa anion Cl, thêm AgNOa để kết tủa hoàn toàn. Lọc kết tủa, rửa sạch rồi 
thêm 2-3 mL. dung dịch X, lắc kĩ, lọc lấy nước lọc rồi đem axit hoá bằng dung 
dịch HNOa. Nếu có kết tủa xuất hiện chứng tỏ có ion CF. 

Trường hợp dung dịch có anion Br và I: Hòa tan 0,01 mol AgNOa + 0,25 
mol KNO;¿ và 0,25 mol NH; thành I lít dung dịch (dung dịch X). Lấy 1-2 mL. 
dung dịch chữa anion CI , thêm AgNOs để kết tủa hoàn toàn. Lọc kết tủa, rửa 
sạch rồi thêm 2-3 mL. dung dịch X, lắc kĩ, lọc lấy nước rồi đem axit hoá bằng 
dung dịch HNO¿. Nếu có kết tủa xuất hiện chứng tỏ có ion CT. 


10.2.7. lon Brˆ 
Việc nhận biết anion Br phụ thuộc vào sự có mặt của các anion I. 


Trường hợp dung dịch không có anion F: Lấy 1-2 mL. dung dịch chứa 
anion Br, thêm tiếp khoảng I ml. Cạ¿Hạ rồi nhỏ dần từng giọt nước clo hoặc 
NaCIO vào. Nếu lớp benzen nhuốm màu vàng chứng có ion Br. 
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Trường hợp dung dịch có anion F: Lấy 1-2 mL dung dịch chứa anion Br, 
axit hoá bằng HạSO¿ loãng rồi thêm một ít muối KNO¿ hoặc NaNO; và dun sôi 
hỗn hợp cho iot bay hết (thử bằng giấy tầm nước hồ tỉnh bột), để nguội, thêm 
tiếp khoảng 1 mL. CaH, rồi nhỏ dần từng giọt nước clo hoặc NaClO vào. Nếu 
lớp benzen nhuốm màu vàng chứng có ion Br. 

Lấy I-2 mL dung dịch chứa anion Br, thêm AgNOs để kết tủa hoàn toàn. 
Lọc kết tủa, rửa sạch rồi thêm NHạ dư để kết tủa tan hết, lắc kĩ, lọc lấy nước lọc 
rồi đem axit hoá bằng dung dịch HạSOx đến môi trường axit, thêm tiếp khoảng 
I mL CạHạ rồi nhỏ dần từng giọt nước clo vào. Nếu lớp benzen nhuốm màu 
vàng chứng có ion Br. 

10.2.8. lon 

Lấy 1-2 mL. dung dịch chứa anion F, axit hoá bằng HạSO¿ loãng rồi thêm 
một ít muối KNO¿; hoặc NaNO; và thử bằng giấy tâm nước hồ tỉnh bột. Nếu 
giấy tâm nước hồ tinh bột có màu xanh chứng tỏ có ion F. 

10.2.9. lon S” 

Lấy 1-2 mL dung dịch chứa anion - Si axit hoá bằng HCI loãng rồi thêm 
một ít dung dịch (CHCOO)¿Pb hoặc AgNO¿. Nếu có kết tủa màu đen chứng tỏ 
có ion S”. 

Lấy 1-2 mL dung dịch chứa anion s*, nhỏ vào dung dịch chất oxi hoá như: 
Nước clo, nước brom, nước iot, HNOa đặc. Nếu dung dịch có hiện tượng dục 
như sữa (do S tạo thành) chứng tỏ có ion s 


10.2.10. lon NO, 


Lấy 1-2 mL dung dịch chứa anion NO; , axit hoá nhẹ bằng CHạCOOH hay 
HạSO¿ loãng, rồi thêm một ít dung dịch KI, thử bằng giấy tâm nước hồ tỉnh bột. 
Nếu giấy tâm nước hồ tinh bột có màu xanh chứng tỏ có ion NO;. 


10.2.11. lon NO; 
Thường phải tìm ion NO; trước khi tìm ion NO;, vì tính chất của ion 


NO; và NO; giống nhau. 
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Trường hợp dung dịch không có anion NO; : Lấy 1-2 mL. dung dịch chứa 
anion NO;, thêm I ít HạSOx đặc, thêm I mảnh đồng, đun nóng. Nếu có khí 
màu nâu thoát ra chứng tỏ có ion NO, : 

2NO; + 3Cu + 8H” —› 2NOT + 3Cu”" + 4HạO 
2NO + O» —> 2NO2†(nau) 

Lấy 1-2 ml. dung dịch chứa anion NO; , thêm một ít kiềm đậm đặc vào và 
một ít bột kẽm hoặc bột magiê hoặc bột nhôm, đun nóng. Nếu có khí mùi khai 
thoát ra (NHa) chứng tỏ có ion NO; (có thể thử bằng giấy quỳ tâm ướu). 

Trường hợp dung dịch có anion NO,: Nếu có ion NO, phải phá hủy 
NO; trước khi tìm ion NO; bằng I trong 2 cách sau: 

_ Lấy l-2 mL dung dịch chứa anion NO; , thêm I ít dung dịch NHạCI hoặc 


NHạCI rắn, đun sôi trong 2-3 phút. Khi đó NHaNO: sẽ tự oxi hoá — khử theo 
phương trình: 


NHạNO2 c¿ N2† + 2H2O 

_ Lấy I-2 mL dung dịch chứa anion NO; , thêm dung dịch urê đậm đặc vào 
rồi cần thận nhỏ dung dịch HaSOx loãng theo thành ống nghiệm vào. Nếu dung 
dịch có NO; sẽ bị phân hùy thành khí thoát ra rất mạnh: 

CO(NHa)a + 2HNO; —› CO¿† + Na† + 3H2O 

Sau khi phá hủy ion NO,, việc tìm NO; làm tương tự trường hợp không 
có ion NO, 

10.2.12. lon CHyCOO” 

Lấy I-2 mL dung dịch chứa anion CHạCOO', thêm dung dịch HạSO¿ đặc, 
đun nóng. Nếu có mùi “đấm” chứng tỏ có ion CHạCOO.. 


Lấy I-2 mL dung dịch chứa anion CHạCOO”, axit hoá bằng HzSO¿ đặc, 
thêm vào một ít ancol etylic hay amylic. Đun nóng vài phút, sau đó đô hỗn hợp 
vào cốc nước lạnh. Nếu có mùi thơm dễ chịu của etyl axetat hoặc amyÌ axetat 
chứng tỏ có ion CHạCOO., 
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THÍ NGHIỆM 
HOÁ PHẦN TÍCH 2 


BÀI 1: GIỚI THIỆU CÁC MÁY MÓC, DỤNG CỤ 


THÍ NGHIỆM 
1.1. Các loại cân 
1.1.1. Cân kĩ thuật 
~ Độ chính xác thấp: 0,01gam lễ Ẳ : 
7 
- Dùng để cân sơ bộ khối h 


lượng của vật trước khi đưa vào cân 
phân tích. 

~ Dùng đề cân khối lượng chất 
không cần có độ chính xác cao 
(chất cần cân không phải là chất 
gốc) khi pha dung dịch. 


1.1.2. Cân phân tích 


— Có độ chính xác cao từ 2. 10 


gam + 2.10 gam. Các loại cân 
phân tích chỉ cho phép cân vật cân 
có khối lượng tối đa là 200 gam. 


Hình 1.1. Cấu tạo cân phân tích 


~ Cân phân tích có nhiều loại: 
cần phân tích thường. cân phân tích 
điện, cân phân tích điện tử. 


1.1.2.1. Cân phân tích thường 
Cần phân tích thường được cấu tạo bởi các bộ phận chủ yếu sau: 


- Giọt nước (để kiểm tra độ thăng bằng của cân). Các ốc điều chỉnh ở 
2 chân đề của cân đề điều chỉnh sự thăng băng của cân. 


- Trục giữa I (hình 1.1) lắp trên đáy phẳng có kèm theo thang chia 2 và bộ 
hãm dao động. 
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- Cánh tay đòn đặt trên dao giữa 3 và tì vào bản mã não 4 đặt trên dinh 
trục giữa. 

Kèm theo cánh tay đòn là kim chỉ 5 và bộ phận điều chỉnh độ nhạy 6. Trên 
cánh tay đòn là thang chia 7, 7' hoặc 7” và các ốc điều chỉnh 8 ở hai đầu cuỗi 
(hoặc có khi đặt ở giữa). 


- Các móc cân 9 móc vào các bản mã não 10 tì trên các dao cuối I1 của 
cánh tay đòn. 


- Các đĩa cân 12 treo vào móc cân nhờ quang cân 13. Đôi khi còn có cả các 
móc phụ 14 và 15. 


- Các tay hãm 16 liền với trục giữa và mang các bộ phận hãm đòn cân 17, 
hãm quang cân 18, hãm đĩa cân 19 đặt dưới đáy đĩa cân. 


- Khi cân ta đặt vật cân ở đĩa cân bên trái, và các quả cân dược đặt ở đĩa 
cân bên phải (với cân phân tích thường) và ngược lại (với cân phân tích điện). 


* Nguyên tắc làm việc với cân phân tích 


Cân phân tích là loại cân có độ chính xác cao, rất nhạy, dễ mắt tính chính 
xác và mau hỏng, cho nên khi sử dụng phải tuân theo các nguyên tắc sau: 


1. Cân phải để nơi khô ráo, sạch sẽ, trong phòng riêng có trần che bụi, đề 
trên bàn chắc chắn, mặt bàn phăng. Khi làm việc với cân phân tích tay phải sạch 
và khô. 


2. Phải kiểm tra điều kiện xung quanh cân (iất quạt, đóng cửa nếu có 
gió,...) và độ phăng của cân (điểu chỉnh để giọt nước ở tâm vòng tròn), khôi 
lượng của vật cân có phù hợp với cân không, kiêm tra hộp quả cân... 

3. Chỉ được mở hai cửa bên trái và bên phải của cân phân tích để đưa quả 
cân, vật cân vào đĩa cân và lây chúng ra ngoài. 

4. Chỉ được cân các vật cân có nhiệt độ cùng với nhiệt độ của cân và cân 
những vật cân có khối lượng nhỏ hơn khối lượng tối đa cân có khả năng cân 
được. Phải dùng cân kĩ thuật cân sơ bộ trước khối lượng của vật sẽ cân trên cân 
phân tích. Các chất cân đều phải dễ trong chén cân, lọ cân. Nếu cân chất lỏng 
phải có nắp đậy trong khi cân. 

5. Sau khi cân xong, phải kiểm tra lại độ thăng bằng (độ lệch của kim 
trên thang chia 2) và độ phăng (vị trí giọt nước) của cần so với trước khi cân. 

6. Trong khi cân tuyệt đối không được: mở quạt, nói chuyện, đi chuyển cân 
ra khỏi vị trí đã đặt, để nhiều người cùng sử dụng cân. 
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7. Dùng tay trái, ngửa lòng bàn tay mở khoá hãm của cân rất từ từ, nhẹ 
nhàng xoay theo chiều kim đồng hỏ đề xác dịnh điểm thăng bằng của cân qua 
sự dao động của kim từ trái sang phải qua điêm thăng bằng của thang chia 2 
(điều chính ốc 8 để đưa cân về trạng thái thăng bằng). 


§. Phải dùng kẹp đê đưa quả cân vào hoặc lấy ra. Không được dùng tay 
cằm trực tiếp vào quả cân. Quả cân đưa ra phải đề đúng vào vị trí trong hộp. 


9. Khi dưa quả cân vào đĩa cân thì qua cân có khối lượng lớn sẽ được đưa 
vào đĩa cân trước và quả cân có khôi lượng nhỏ được đưa vào đĩa cân sau. Khi 
lấy quả cân ra khỏi đĩa cân thì tiễn hành ngược lại, tức là: quả cân có khối 
lượng nhỏ sẽ được đưa ra khỏi đĩa cân trước và quả cân có khối lượng lớn được 
đưa ra khỏi đĩa cân sau. 


1.1.2.2. Cân điện tứ 


~ Cân điện tử có độ chính xác cao từ 2. I0” gam + 2.10 gam. Cân điện tử 
cho phép cân tối đa 200 gam. Trong cân điện tử không có đòn cân, dao,... như 
cân phân tích thường hay cân phân tích điện. Thay cho các đối trọng người ta 
đùng lực điện từ để cân bằng với trọng lực của vật cân. Khi dặt vật cân lên đĩa 
cân thì cánh tay đòn bị lệch, điều này được ghi nhận bởi một detectơ ghi tín 
hiệu sai. Tín hiệu này có tác dụng làm tăng cường độ dòng trong cuộn động cơ 
secvo. Cường độ này được phản ánh qua tín hiệu đo S tỉ lệ thuận với khối lượng 
mẫu. Dùng phương pháp chuẩn hoá theo khối lượng mẫu chuẩn, có thể đọc trực 
tiếp khối lượng vật cân. 


~ Nguyên tắc làm việc với cân điện tử: 


Cân điện tử là loại cân phân tích có độ chính xác cao, rất nhạy, đễ mát tính 
chính xác và mau hỏng, cho nên khi sử dụng phải tuân theo các nguyên tắc của 
cân phân tích. 


1.2. Tủ sấy 


~ Dùng để sấy các chất ở nhiệt độ tương đối cao, tủ sấy thường có nhiệt kế 
để theo đõi và điều chỉnh nhiệt độ theo yêu cầu. Tủ sấy có thể sấy được nhiệt độ 
tối đa tuỳ theo từng loại tủ khác nhau (thường là 200°C hoặc 300°C). 


~ Các dụng cụ đo thể tích như bình định mức, pipet, buret, ống dong, ... 
không được đưa vào tủ sấy. 


5-GT...phôn tích 65 


1.3. Bình hút ẩm 


~ Bình bằng thuỷ tính chắc chắn có hai đáy, nắp bình rất khít và kín. Đáy 
dưới để chất hút âm như CaO, CaCls khan, silicagel, HạSOa,... Đáy trên để các 
chất cần làm khô. 


~ Khi các chất hút ẳm đã hút bão hoà nước cần tinh chế lại: Nung CaCla, 
silicagel ở nhiệt độ cao,... hoặc thay thế các chất hút ẩm khác. 


~ Khi mở nắp bình hút âm, cần kéo nắp bình hút ẩm theo hướng về phía 
người mình hoặc phía ngược lại. Không mở nắp bình hút ẳm theo hướng thăng 
đứng. Khi nắp bình đã để hở miệng bình mới đưa nắp bình ra khỏi bình. Để đậy 
bình hút ẩm ta làm ngược lại. 


1.4. Các loại phễu lọc 


~ Phếu lọc thuỷ tinh xốp: có nhiều loại phễu lọc xốp có kích thước lỗ khác 
nhau. Tuỳ theo chất kết tủa mà người ta chọn phếu lọc xóp cho phù hợp. 


~ Phếu thuỷ tinh thường: Có nhiều loại và phải dùng các loại giấy lọc. Có 
hai loại giấy lọc: Giấy có tàn khi đốt cháy đẻ lại tro. Giấy không tàn khi đốt 
cháy không đề lại tro. Tuỳ theo yêu cầu của thí nghiệm mà chọn loại giấy lọc cho 
phù hợp. 


1.5. Các loại pipet 


~ Pipet là dụng cụ để chuyển một thể tích xác định chất lỏng từ bình này 
sang bình khác. Có hai loại pipet là pipet bầu và pipet chia độ. 


Pipet bầu hay pipet thường. 


Pipet là một ống thuỷ tinh, ở giữa là một bầu hình cầu (gọi là pipet bầu) 
hoặc hình trụ (gọi là pipet thường), ở phía trên và phía dưới là ống thuỷ tỉnh 
nhỏ, đầu mút phía dưới được vuốt nhọn để có lỗ hẹp sao cho chất lỏng chảy ra 
khỏi pipet với tốc độ thích hợp. Ở ống phía trên có 1 vạch (cũng có trường hợp 
ở ông phía dưới có l vạch thứ 2). Nếu hút chất lỏng vào pipet sao cho mặt 
khum (mặt lõm) của chất lỏng tiếp xúc với mặt phẳng ngang của vạch và sau đó 
cho chất lỏng chảy hoàn toàn ra khỏi pipet (hoặc chảy đến khi mặt khum tiếp 
xúc với vạch phía dưới) thì thể tích chất lỏng lấy ra đúng bằng thẻ tích ghi trên 
pipet ở nhiệt độ xác định đã cho. 
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Pipet chia độ hay pipet chia vạch. 


Pipet chia độ là ống hình trụ, phía dưới vuốt nhọn đề dung dịch chảy ra với 
tốc độ thích hợp. Trên pipet có chia thành nhiêu vạch tương ứng với các thê tích 
chất lỏng lấy ra khác nhau. 


Thường hay dùng các loại pipet bầu loại 100,0; 50,0; 25,0; 10,0 và 5,0 mL. 
và các pipet chia vạch 25,0; 20,0; 10,0; 5,0; 2,0 và 1,0 mL.. Đôi với các phép 
phân tích vi lượng còn dùng micropipet 5,00; 2,00; 1,00; 0,50; 0,10 mL. 


Chú ý: Không thôi giọt chất lỏng cuối cùng trong đầu mút của pipet mà để 
thăng đứng pipet trong khoảng 15 giây là được. 


1.6. Các loại buret 


a) 
Hình 1.2. Các loại pipet (a) và buret (b) 
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Buret là ống hình trụ phía trên có chia vạch, phía dưới có vòi khoá hoặc nồi 
với ống thuỷ tỉnh đầu mút vuốt nhọn qua một ống cao su có khoá điều chỉnh 
hoặc có quả cầu bằng thuỷ tỉnh trong ống cao su đẻ điều chỉnh tốc độ chảy của 
chất lỏng. 


Buret được dùng chủ yếu trong chuẩn độ khi cần lấy từng ít một thẻ tích 
chất lỏng. 


Thường hay dùng các loại buret 10,0; 25,0 và 50,0 mI. chia vạch đến 0,1 ml. 
Đối với các phép phân tích vi lượng còn dùng mieroburet 1,00 hoặc 2,00 mI.. 


1.7. Các loại bình định mức 


Bình định mức thường có cô hẹp, có nút nhám. Trên cổ bình có một hoặc 
vài vạch cho biết ở nhiệt độ xác định nêu đồ chất lỏng vào bình đến vạch thì thể 
tích chất lỏng trong bình cho đến vạch là thẻ tích tương ứng với thẻ tích đã ghi 
trên bình. 


Người ta thường sản xuất các bình định 
mức I lít, 500,0 mL; 250,0 ml; 200,0 mL; 
1000 mL; 50,0 mL; 25,0 ml; 10/0 ml. và 
50ml. 


Bình định mức thường dùng đề pha chế 
các dung dịch có nồng độ chính xác. Người 
ta cho chất lỏng hoặc chất rắn có khối lượng 
xác định vào bình và thêm dần nước (hoặc 
dung môi) vào độ 2/3 thể tích bình và lắc 
tròn đều bình để hoà tan hoàn toàn chất tan 
và sau khi đã cân bằng nhiệt độ thì thêm dần 
nước (hoặc dung môi) cho đến cách vạch 
định mức chừng 1 mL. Dùng ống nhỏ giọt 
thêm từng giọt dung dịch cho đến vạch. 


Hình 1.3. Bình định mức 


Để không mắc sai số khi quan sát phải để mắt ở cùng mặt phẳng ngang với 
vạch và thêm nước (dung môi) cho đến khi mặt khum (mặt lõm) của chất lỏng 
tiếp xúc với mặt phẳng ngang của vạch. Sau đó đậy nút nhám và lắc đều đẻ chất 
lỏng trong bình được trộn đều. 
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1.8. Kiểm tra độ chính xác cúa các dụng cụ đo thể tích 


Các dụng cụ đo thê tích đòi hỏi độ chính xác cao như pipet, buret, bình 
định mức phải được kiêm tra độ chính xác. 


Nguyên tắc chung để kiểm tra thẻ tích các dụng cụ đo thẻ tích là cân 
lượng nước nguyên chất chiếm bởi thê tích của các dụng cụ đó ở nhiệt độ 
kiêm tra. Cũng có thê kiêm tra bằng cách so sánh thể tích của dụng cụ do với 
thê tích của một dụng cụ khác đã được chuẩn hoá. Tuy nhiên, cách cân vẫn là 
tốt hơn cả. 


Cách kiểm tra: rửa sạch dụng cụ đo thê tích bằng các dung dịch rửa khác 
nhau, tráng lại bằng nước cất nhiều lần. Đặt dụng cụ cần kiểm tra và nước cất 
trong phòng cân một thời gian đề thiết lập cân bằng nhiệt độ giữa nước và 
không khí trong phòng cân. Nhiệt độ của phòng cân và nhiệt độ của nước phải 
được đo bằng nhiệt kế chính xác và có sai số + 0, ÚC: Lấy một thê tích xác định 
nước nguyên chất bằng dụng cụ đo thẻ tích cần kiểm tra. Cân khối lượng nước 
ở nhiệt độ phòng, đối chiều với bảng khối lượng riêng của nước ở các nhiệt độ 
(trong không khí) ta có thê tính chính xác thê tích của chất lỏng đã lấy - thẻ tích 
của dụng cụ đo. 
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BÀI 2: XÁC ĐỊNH KHÓI LƯỢNG NƯỚC KÉT TINH 
TRONG CÁC TINH THẺ NGẬM NƯỚC 


2.1. Cơ sở lí thuyết 


Nước kết tỉnh là nước có trong cấu tạo các tỉnh thê của một số chất, thường 
được gọi là các tỉnh thể ngậm nước. Lượng nước kết tỉnh trong đó đều ứng với 
một công thức xác định. Ví dụ: BaCla.2H2O; CuSOx.SH¿O; HạC2Ox.2H¿O ... 
Nếu để các tỉnh thể ngậm nước trong các bình kín, không có hơi nước nó sẽ 
phân huỷ một phần thành tỉnh thể khan tương ứng và hơi nước. Tuy nhiên, nó 
chỉ phân huỷ cho tới khi áp suất hơi nước trong bình đạt tới một giá trị xác định, 
ở một nhiệt độ nhất định gọi là áp suất hơi của tinh thê ngậm nước. Khi đó có 
một cân bằng động. Ví dụ: 


BaCla.2H2O —> BaCls.HạO + H›Ohv¡ 
BaCl›s.HạO -—- BaCla + HO 


Ở nhiệt độ nhất định các tỉnh thể ngậm nước khác nhau đều có áp suất hơi 
khác nhau. Ở các nhiệt độ khác nhau thì áp suất hơi của một chất cũng khác 
nhau: 


: : Áp suất hơi ở 
“Tỉnh thê 25% 
40C | s0tC | 80% | 100C 
NasSOa. 10H2O 27 (mmHbg) (mmHg) (mmHg) (mmHp) | (mmHg) 
CuSOx.SH2O 12,5 (mmHg) 


0 
BaCl›.2HaO 2,5 (mmHg) 30,15 52,50 271,30 


Khi đun nóng các tỉnh thê ngậm nước đều bị phân huỷ cho nước thoát ra. 
Vì vậy trong nhiều trường hợp, có thể dùng phương pháp chưng cất để xác định 
thành phần nước kết tỉnh (ÐaClz mắt nước hoàn toàn ở nhiệt độ 130? C). 
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2.2. Cách tiến hành 


Xác định lượng nước kết tinh trong BaCla. 2H;O 
2.2.1. Xác định khối lượng tỉnh thể ngậm nước 


Rửa sạch chén cân và nắp chén sấy khô trong 30 phút ở nhiệt độ 
125 z 130C. Lấy chén và nắp để vào bình hút ẩm cho nguội đến nhiệt độ 
phòng. Cân chính xác khối lượng chén cân và nắp chén trên cân phân tích 
ta được khối lượng mị. Cho một lượng khoảng 1,4 - 1,5 g BaCla.2HạO 
(hoặc các tỉnh thê ngậm nước khác) vào chén cân. Sau đó cân lại chính xác 
trên cân phân tích, ta sẽ được khối lượng ma. Khối lượng BaCls.2H:O sẽ 
là (ma - mạ). 

2.2.2. Xác định khối lượng nước có trong tỉnh thể ngậm nước 

Đặt chén cân có BaCla.2Ha2O (hoặc các tỉnh thể ngậm nước khác) trong tủ 
sấy, nắp để bên cạnh chén. Dùng giấy ghi kí hiệu của chén cân và đậy trên 
miệng chén cân. Sấy ở nhiệt độ 125°C (với BaCl;) trong khoảng 90 phút. 
Dùng kẹp sắt lấy chén cân và nắp cân ra, đưa vào bình hút âm làm nguội đến 
nhiệt độ phòng. Lấy chén cân đậy nắp và cân chính xác khối lượng bằng cân 
phân tích. Ta được khối lượng mạ. Lại cho tiếp vào tủ sây khoảng 30 phút 
nữa, sau đó, để nguội như trên và tiễn hành cân lại chính xác trên cân phân 
tích được khối lượng mạ. Nếu mạ và ma chênh lệch nhau 0,001g thì có nghĩa 
là nước kết tỉnh đã thoát ra hết. Nếu sai lệch lớn hơn 0,001g thì phải sây tiếp 
30 phút nữa, rôi lặp lại như trên cho đến khi giá trị 2 lân cân kê tiêp nhau 
chênh lệch nhau không quá 0,001g. 


2.3. Cách tính toán 
Trước khi sấy: 
Khối lượng chén cân + nắp cân =mi. 
Khối lượng chén cân + nắp cân +BaCla.2HyO  = mạ. 
Vậy khối lượng BaClz.2H2O =ma~—m. 
Sau khi sấy: 


Khối lượng chén cân + nắp cân + BaCla = mạ. 
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Vậy khối lượng nước kết tỉnh = mạ — mạ. 

% khối lượng nước kết tỉnh là: 
—: —””: 100% = x% 
m; -m, 

Theo lí thuyết: 


cứ 244,2000 g BaCl›.2H›O có 36,0300 g HạO. 


% khối lượng nước kết tỉnh theo lí thuyết là: 
y=14,75% 
Sai số tuyệt đối là: 
x% - y% =x - 14,75 = z% 
Sai số tương đối là: 
z% 
14,75% 


.100% = t%. 
Sai số này do phép cân gây ra. 


Khi làm thí nghiệm thật chính xác thì sai số tuyệt đối của phép phân tích 
phải không được lớn hơn + 0,05% (z < +0,05). 
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BÀI 3: XÁC ĐỊNH NÒNG ĐỘ DUNG DỊCH 
AXIT CLOHIĐRIC BÀNG DUNG DỊCH BORAC 


3.1. Cơ sở lí thuyết 


Các dung dịch axit HCI, HNO:. ... khi pha loãng từ dung dịch đặc có nồng 
độ chưa xác định. Vì vậy cần chuẩn độ xác định nồng độ chính xác các dung 
dịch axit này bằng các dung dịch bazơ chuản. Thường người ta dùng các chất 
gốc như NazBạO;; NaaCOx... để pha dung dịch chuẩn từ lượng cân và dùng nó 
xác định nồng độ của các dung dịch axit. Sở dĩ như vậy là do các chất 
Na¿B4O;.I0H2O và NazCOa.10H2O khi pha thành dung dịch tạo ra môi trường 
kiêm: 


Na;BaO; —› 2Na” + BạO} (3.1) 
B4ạO?” +7HạO £€ 2OH' + 4HBO; (3.2) 
NaaCOa —› 2Na” + CO} (3.3) 
CO? +2HạO € 2OH + (HO + COg) (3.4) 
Nên các dung dịch này có thể chuẩn độ được các axit mạnh như HC]: 
Na;BạO; + 5HO + 2HCI —› 2NaCl + 4HyBO; (3.5) 
NasCOa + 2HCI —› 2NaCl + HO + CO» (36) 


Tại điểm tương đương các axit yếu quyết định môi trường, nên có pHụq <7 
Dỗi với phương trình (3.5) nếu coi HạBOa có nồng độ 0,1M thì: 


1 1 924 
Hrp = —pK, ——lgC,= ““-+0,5=5,12 3.7 
pHrp 2P ` 28 5 P 4.7) 


Đối với phương trình (3.6) nếu coi HO + CO» có nồng độ 0,1M thì: 


102... 
pHrp= PK, => leC,=  MLONGG (3.8) 
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Trong các phép chuẩn độ theo (3.5) và (3.6) có thể dùng chất chỉ thị là 
metyl da cam (pT = 4) và metyl đỏ (pT = 5,5); không dùng được phenolphtalein 
(pT =9) và quỳ (pT = 7) vì sự thay đổi màu nằm ngoài vùng bước nhảy pH. 

Trong thực tẾ, ta pha dung dịch chuẩn NazB¿O; từ tỉnh thể 
Na;BaO;.10H2O; pha dung dịch chuẩn NaaCO; từ tỉnh thể NayCOa.I0HạO và 
pha dung dịch HCI từ dung dịch HCI đặc 35% sau đó chuẩn độ lại dung dịch 
HCI băng các dung dịch chuân bazơ đã pha. 

Ở phản ứng (3.5): 


MN;,p,O;.1012O 


Đương lượng gam của NazBaO;.I0H2O = (3.9) 
CN(NazB4O;) = 2-CM(NaB„O;) (3.10) 
Ở phản ứng (3.6): 
: Mặy có, 1020 
Đương lượng gam của NaaCOa.10HạO = neo (3.11) 
CN(Na;COa) = 2-CM(Na¿CO2) (3.12) 
Ở phản ứng (3.5) và (3.6): 
Đương lượng gam của HCI = ca (3.13) 
CN(HCI = CM(HCI) (3.14) 
3.2. Cách tiến hành 


3.2.1. Pha dung dịch Borac chuẩn từ Na;BO;.10H;O 
(M =381,4 g/mol) 


Để pha I lít dung dịch NazB„O; 0,05M thì khối lượng Na;B„O;.I0HạO 
cần lấy là: 


ml NazB„O2.10H2O = R NaB4O2.10H2O-M NayBạO.10Hạo = 0,05.381,4 = 19,07 (g) 


Cách pha 250 ml. NaaB„O;: Tiến hành cân chính xác cốc cân trên cân phân 
tích ta được khối lượng là mị g. Thêm vào đó một lượng Na:B„O;.I0HaO 
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(khoảng 4,7 g) và cân lại chính xác trên cân phân tích ta được khối lượng mạ ø. 
Đưa toàn bộ khối lượng Borac vào bình định mức 250,0 ml. qua phễu (không 
được đề rơi ra ngoài một lượng nhỏ nào). Dùng bình tỉa có nước cất đề chuyên 
toàn bộ các hạt nhỏ Borac bám ở chén cân dưa vào bình định mức. Thêm 
khoảng 50 ml. nước cất đã dun nóng, lắc đều đề hoà tan lượng Borac có trong 
bình định mức, làm lạnh từ từ để dung dịch trong bình định mức nguội dến 
nhiệt độ phòng (khoảng 15 phút). Thêm nước cất vào cho đến vạch của bình 
định mức. Đậy nút, lắc đẻu. Nông độ chính xác của dung dịch NaaB4O; được 
tính theo khối lượng Na›B„O;.10H›O đã cân, ghi với 4 chữ số có nghĩa (xem 
mục 3.3. Ì). 


3.2.2. Pha dung dịch HCI từ dung dịch HCI 35% (d=1,19 g/mL) 


Pha dung dịch HCI từ dung dịch HCI đặc 35%. 


Giả sử pha I lít dung dịch HCI 0,1 M thì khối lượng HCI nguyên chất cần 
lấy là: 0,1.Mnc = 3.65 g. 


Cứ 100g dung dịch HCl 35% có 35 g HCI nguyên chất 


100.3,65 


Khối lượng dung dịch đặc HCI 35% cần lấy là: = 10.4286 (g) 


Thẻ tích dung dịch HCI đặc 35% (d = 1,19 g/mL) cần lấy là: 


10.4286 
1,19 


=8,76 (mL) 


Dùng pipet, lấy khoảng 8.8 ml. dung dịch HCI 35% (d = 1.19g/ml.) đưa 
vào bình I lít, thêm nước cât dên [ lít, lắc đều ta sẽ được dung dịch HCI có nông 
độ ~0,1M. Vì HCI không phải là chất gốc, nên dung dịch HCI sau khi pha xong 
phải được xác định lại nòng độ bằng dung dịch bazơ chuẩn. 


Trường hợp ta cần pha các thẻ tích dung dịch lớn hay nhỏ hơn l lít thì chỉ 
việc nhân, chia các giá trị đã tính được ở trên. 


3.2.3. Chuẩn độ dung dịch HCI bằng dung dịch chuẩn Borac 


Dùng pipet (loại 10 mE) lấy chính xác 10,00 mL. dung dịch Borac vào 
eclen, thêm vào 3 giọt metyl da cam, lúc này dung dịch có mầu vàng rơm. 
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Tráng buret bằng dung dịch HCI, sau đó nạp đầy dung dịch HCI vào buret 
và điều chỉnh để mặt lõm của dung dịch HCI ngang vạch số 0 trên buret (chú ý 
không để bọt khí còn lại ở phần dưới khoá buret). 

Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch HCI từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch chuyển từ 
màu vàng rơm sang màu đỏ đa cam thì dừng chuẩn độ. Đọc thẻ tích dung dịch 
HCI đã chuân độ trên buret, kí hiệu là Vị mL. Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần 
nữa rồi ghi thê tích dung dịch HCI đã chuẩn độ, lần lượt kí hiệu là: Vạ, Va...mL 
(chỉ những giá trị có sự sai lệch < #0,1 mL thì mới được lấy đề tính giá trị 
trung bình). 


3.3. Cách tính toán 
3.3.1. Tính nồng độ của dung dịch Na;B„O; 


TẦN¿.B.O,I0HO _ mạ —m, 
Nụ, = ———~* —*—=-—^ (3.15) 
Na,B,O,.10H,O M 3814 
Na„B,O,.10H,O ` 


n 
_ Nhi 0, 108,0 (3.16) 
V(lí) 


M 
Dựa vào công thức (3.15) và (3.16), biết thẻ tích Borac đã pha ta sẽ tính 
được nồng độ chính xác của dung dịch NazBx4O;. 
CNy¿.n,o,,-Đương lượng gam (Na;B,O;) 
Tổ mai 8C HUB He ——— 
1000 
Dựa vào (3.9); (3.10) và (3.17) sẽ tính được độ chuẩn của dung dịch NasBaO;. 
3.3.2. Tính nồng độ của dung dịch HCI 
Tính thê tích HCI đã dùng khi chuẩn độ với Borac 


(3.17) 


Nếu Viqwcp = Vaqœcp hoặc Vịqcp = Vaqœcp thì Vục¡ = Viqcp (hai lần 
chuẩn có thể tích dung dịch chuẩn độ trùng nhau thì lấy giá trị thể tích của hai 
lần chuẩn đó). 


Nếu Viqcp # V2qxcp # Va¿wcp, (sai khác < + 0,1 mL) thì tính thể tích trung 
bình của dung dịch HCI đã chuẩn độ: 
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= V + V, + Vuue 
Vụeị =— 1ŒICU . MIC (mỊ) (3.18) 
Tính nông độ dung dịch HCI 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 
CN(NaaB„O+)<V NayB4Oy= CN(ICD: Ve (3.19) 


Từ (3.10) và (3.14) = 2.CM(Nasp,Ozi- V Nay ;Oy = CwuiCD: Ý qiei 


Trong đó: CN(Na+BạO2) và CM(NaB ;O2) là nông độ đương lượng và nông độ 
mol của dung dịch Borac; V NaaBaO; là thẻ tích dung dịch Borac đã lấy (mil.); 
CN(HCI) và Cw(nc¡; là nồng độ dương lượng và nông độ mol của dung dịch HC]; 
Vv nci là thê tích trung bình (mL.) của HCI đã chuân độ Borac; 

V 


€ vã J“ Nay ! 
Từ G.19)=Cuyyy= —  êuU— e9, ¬ =8 


2.CWiNa.B,0, 'h ÝNa.B,O, 


hay Cwwcp= Vua 


(3.20) 


CHỢi:00nE XỤng gam (IOO 
1000 


Dựa vào công thức (3.13); (3.14) và (3.21) sẽ tính được độ chuẩn của dung 
dịch HCI. 


Tục; = @.21) 
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BÀI 4: XÁC ĐỊNH NÒNG ĐỘ DUNG DỊCH 
ĐƠN AXIT MẠNH VÀ ĐƠN AXIT YÊU 
BẰNG DUNG DỊCH BAZƠ 


4.1. Cơ sở lí thuyết 
Kiềm ở trạng thái rắn hay dung dịch đều có phản ứng với CO; trong 
không khí: 
CO; + NaOH —>› NaHCOa (4.1) 
COa + 2NaOH —>› NazCOa + HO (4.2) 


Vì vậy dung dịch NaOH khi pha được có nồng độ chưa chính xác, muốn 
dùng nó làm dung dịch chuẩn để xác định nồng độ các axit thì phải xác định lại 
nồng độ của NaOH bằng dung dịch axit chuẩn. Thường dùng dung dịch chuẩn 
của axit oxalic HạCzOa hay dung dịch chuẩn của axit tactric HạCH„Os vì bản 
thân các axit này là những chất gốc. 


Nếu dùng dung dịch chuẩn là axit oxalic thì phản ứng chuẩn độ xảy ra 
như sau: 


HạC¿Oa + 2NaOH —+> NaaCzO¿ + 2HzO (4.3) 
Sau đó mới dùng dung dịch NaOH này để chuẩn độ HCI và CHạCOOH: 

HCI + NaOH —› NaC] + HạO (4.4) 

CH;COOH + NaOH —>› CHCOONa + HạO (4.5) 


Vì phản ứng (4.3) và (4.5) có pHyp > 7, nên dùng chất chỉ thị là 
phenolphtalein, chuẩn từ dung dịch không màu đến dung dịch xuất hiện màu 
hồng (NaOH để trên buret). 

Trong thực tế, ta pha dung dịch H;C¿O¿ từ tỉnh thể HzC;Ox.2H2O; pha 
dung dịch NaOH từ tinh thẻ NaOH và pha dung dịch HCI từ dung dịch HCI đặc 
35%. 


Ở phản ứng (4.3): 
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Dương lượng gam của HạCsO¿.2H›O = —theo.n9 (4.6) 
CN(HaC2O¿) = 2CM(H2C2Ox) (4.7) 

Ở phản ứng (4.4) đương lượng gam của HCI = ch. (4.8) 
CN(iCD = CM(HCI) (4.9) 

Ở phản ứng (4.5): 

Đương lượng gam của CHCOOH = Menecoon (4.10) 
CN(CHạCOOH) = Cụ(CH:COOH) (4.11) 

Ở phản ứng (4.3); (4.4) và (4.5): 

Đương lượng gam của NaOH = “` (4.12) 
CN(NaOH) = CM(NAOH) (4.13) 


4.2. Cách tiến hành 


4.2.1. Pha dung dịch NaOH 
Dê pha L lít dung dịch NaOH 0,1M thì khối lượng NaOH cần lấy là: 
MNaOH = RNAOH -MNao¡¡ = 0,1.40 = 4,0 (g). 


Dùng cân kĩ thuật cân khoảng 4,0 g NaOH rắn (vì NaOH hút nước rất 
mạnh và nồng độ của dung dịch NaOH thu được chưa chính xác và vẫn phải 
xác định lại sau khi pha nên chỉ cần cân trên cân kĩ thuật), đưa vào bình I lít, 
thêm khoảng 200 mI. nước cất lắc đều để các tinh thể NaOH tan hết. Thêm 
nước cất cho đến 1 lít được dung dịch NaOH có nòng độ ~ 0,1M. Sau đó 
chuẩn độ lại nồng độ chính xác của dung dịch NaOH bằng dung dịch axit 
oxalie chuẩn. 


4.2.2. Pha dung dịch HCI từ dung dịch HCI 35% (xem mục 3.2.2) 


đo) 


4.2.3. Pha dung dịch axit oxalic chuẩn từ H;ạC;O¿. 2H;O 


Để pha 1 lít dung dịch HạCzO¿ 0,05M thì khối lượng H;ạCzOx.2HạO cần 
lấy là: 


PI+CzOz.2HạO = RHaCaoz2H2O-Mi,cso¿2Hao = 0,05.126 = 6,3 (g). 


Cách pha 250 mL. HzCzO¿: Tiến hành cân chính xác cốc cân trên cân phân 
tích ta được khối lượng là mị g. Thêm vào đó một lượng HạCzO¿.2H2O 
(khoảng 1,5 g) và cân lại chính xác trên cân phân tích ta được khối lượng ma g, 
cho toàn bộ khối lượng axit oxalie vào bình định mức 250,0 ml. qua phễu 
(không được đề rơi ra ngoài một lượng nhỏ nào). Dùng bình tia nước cất để 
chuyên toàn bộ các hạt nhỏ axit oxalic bám ở chén cân đưa vào bình định mức. 
Thêm khoảng 50 mL nước cất, lắc đều để các tinh thể axit oxalic tan hết. Thêm 
nước cất vào cho đến vạch của bình định mức. Đậy nút, lắc đều. Nông độ chính 
xác của dung dịch HzCsOx được tính theo khối lượng HạC¿Ox.2HạO đã cân 
(xem mục 4.3. |). 


4.2.4. Chuẩn độ dung dịch NaOH bằng dung dịch H;C;Ox 


Dùng pipet (loại 10 mL) lấy chính xác 10,00 mL dung dịch HạCzOa cho 
vào eclen, thêm vào 5 giọt phenolphatlein, lúc này dung dịch không màu. 
Tráng buret bằng dung dịch NaOH sau đó nạp đầy dung dịch NaOH vào 


buret và điều chỉnh để mặt lõm của dung dịch NaOH ngang vạch số 0 trên buret 
(Chú ý không để bọt khí còn lại ở phân dưới khoá bure!). 


Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch NaOH từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch xuất hiện 
màu hồng thì dừng chuẩn độ. Dọc thể tích dung dịch NaOH đã chuẩn dộ trên 


buret, kí hiệu là: Vị mL. Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần nữa rồi ghi thẻ tích 
dung dịch NaOH đã chuẩn độ, kí hiệu là: Vạ, V3 ...mL . 


4.2.5. Chuẩn độ dung dịch HCI bằng dung dịch NaOH 


Dùng pipet (loại 10 mL) lấy chính xác 10,00 ml. dung dịch HCI cho vào 
eclen, thêm vào 5 giọt phenolphatlein, lúc này dung dịch không màu. 


Nạp đầy dung dịch NaOH vào buret và điều chỉnh để mặt lõm của dung 
dịch NaOH ngang vạch số 0 trên burct. 
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Tiền hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ dung dịch NaOH 
từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch xuất hiện màu hồng 
thì dừng chuân độ. Dọc thẻ tích dung dịch NaOH đã chuẩn độ trên buret, kí 
hiệu là V, mI.. Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần nữa rồi ghi thẻ tích dung dịch 


NaOH dã chuẩn độ, kí hiệu là: V,, V,... mI.. 


4.2.6. Chuẩn độ dung dịch CH;COOH bằng dung dịch NaOH 
Dùng pipet (loại 10 mL.) lây chính xác 10,00 mL. dung dịch CH:COOH cho 
vào eclen, thêm vào 5 giọt phenolphtalein, lúc này dung dịch không màu. 


Nạp dây dung dịch NaOH vào buret và điều chỉnh để mặt lõm của dung 
dịch NaOH ngang vạch số 0 trên buret. 


Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch NaOH từ buret xuống cclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch xuất hiện 
màu hồng thì dừng chuẩn độ. Dọc thê tích dung dịch NaOH đã chuẩn độ trên 
buret, kí hiệu là: Vị mIL.. Lặp lại phép chuân độ 2 + 3 lần nữa rồi ghi thê tích 
dung dịch NaOH đã chuẩn độ, kí hiệu là: V;, Vị... mL. 


4.3. Cách tính toán 
4.3.1. Tính nồng độ của dung dịch HạC;O¿ 


fẬco,2no — myạ—my 


n 3 = (4.14) 
luc Mì co, .2H:;O 126 
n 2H. 
CMan,c,o, 31,O, — "”... (4.15) 


Dựa vào công thức (4.15), biết thể tích axit oxalic đã pha, ta sẽ tính được 
nồng độ của dung dịch HạCa2Oa. 
Cyar.c,o, 2n.o›-Đương lượng gam (H;C;O,.2H;O) 


Ttses.# 
H,C.O,.2H,O 1000 


(4.16) 


Dựa vào công thức (4.6); (4.7) và (4.16) sẽ tính được độ chuẩn của dung 
dịch H2CaOa. 
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4.3.2. Tính nồng độ của dung dịch NaOH 
~ Tính thê tích NaOH đã dùng khi chuẩn độ với HạCzO¿ 


Vqaom + 2o Ð Vyywaon› 


3 
~ Tính nồng độ dung dịch NaOH 


V NaOH) = (mL) (4.17) 


Áp dụng quy tắc đương lượng: 
CN(H2C2Oa)- VH2C2O¿= CN(NaOHI)- Ý INaOH) 
Từ (4.7) và (4.13) = 2.Cw@iscso,)- Ÿ nạCạo„ = CM(NaOH): Ý i@waon) (4.18) 
Trong đó: CN(HạC2Ox) và CM(HzCaOx) là nồng độ đương lượng và nồng 
độ mol của dung dịch HạC2O¿; V ¡„c;o„ là thể tích dung dịch HạCO¿ đã lấy 
(mL); CN(NaOH) Và CM(NaOn) là nồng độ đương lượng và nồng độ mol của 


dung dịch NaOH; V ¡oxy là thể tích trung bình của NaOH đã chuẩn độ (mL). 


G Đó 
Từ (4.18) =>Cwuorp= NHH;C;O,)' “H;C;O, 


VI(NaOH) 


2.CMai.c.o, ) -Vụ co, 


hay CWwzowy= (4.19) 


VtNaOH) 


Cgwaoiy-Đương lượng gam (NaOH) 
TNuọy, = _ww=———=—-_==—- 1000 (4.20) 


Dựa vào công thức (4.12); (4.13) và (4.20) sẽ tính được độ chuẩn của 
dung dịch NaOH. 


4.3.3. Tính nồng độ của dung dịch HCI, dung dịch CH;ạCOOH 
~ Tính thể tích NaOH đã dùng khi chuẩn độ HC] 


Vttaon  Vzxaom Ê Vywaow) 
3 


~ Tính thê tích NaOH đã dùng khi chuẩn độ CHạCOOH 


VffNaott) = (mL) (4.21) 
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_ Vị + Sa + Y 
1NaOI) ® Ÿ2(yaonp Ð Ÿayyaon 
VmtNOHI)————————- n `” (mL) (4.22) 


Tính nâng độ dung dịch HCI, dung dịch CH:COOH 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 


CN(Heb- V trct = CN(NAOH): V 1i(NAOH) (4.23) 


Từ (4.9) và (4.13) = Cwạcp:V nici = CM@aOH)- Ý tiyNaOl) 
CN(CHsCOOH)-VCHyCOOH = CN(NaOH)- Ÿ III(NAOH) (4.24) 


Từ (4.11) và (4.13) = Cw(ciscoonm- VCHacoohH = CM(NaOH)-Ý III(NaOI) 
Trong đó: 


CNdqicp và Cwúicp là nồng độ đương lượng và nông độ mol của dung dịch 
HC]; CN(CH+COOH) và CM(CH+COOH) là nông độ dương lượng và nông độ mol 
của dung dịch CHạCOOH; Cwwaoip và Cw¿waoxp là nồng độ đương lượng và 
nông độ mol của dung dịch NaOH; V€it:cooH là thê tích dung dịch CH:COOH 
đã lấy (mL); Vụịc¡ là thê tích dung dịch HCI đã lấy (mL); Ý tquoip và 


Vmexaorpy là thể tích trung bình của NaOH đã chuẩn độ HCI và CHyạCOOH 
(mL). 


V 


CH,COOH 


Từ (4.23) = CN(CH,Cootl = 


Cgtuon;- V trNaOtb 


hay Chi ðib= (425) 
Yewcoon 
EeaoV 
Từ (4.24) =Cwwe,= N(NAOH)* Ý HI(NAOH) 
MT 
C .V 
hay Cuey= _Mou Su (4.26) 


V, 


HCI 


83 


BÀI 5: CHUẢN ĐỘ DUNG DỊCH ĐA AXIT, 
DUNG DỊCH HÓN HỢP ĐƠN AXIT MẠNH 
VÀ ĐA AXIT BẰNG DUNG DỊCH BAZƠ 


5.1. Cơ sở lí thuyết 


Dung dịch NaOH pha được không thể dùng làm dung dịch chuẩn ngay 
được vì nó không phải là chất gốc. Cần phải xác định lại nồng độ của NaOH 
bằng các dung dịch axit chuẩn như axit oxalic, axit tactric... 


Axit HạPO¿ là axit đa chức, trong dung dịch phân li theo từng nắc: 


HạPOa € HỶ + HạPO; (5.1) 
HạPO; € HỶ + HPO?” (5.2) 
HPO}”  HỶ + PO} (5.3) 
Khi chuẩn độ bằng dung dịch NaOH cũng sẽ xảy ra theo từng nắc: 
NaOH + HạPOx —> NaH;POa + HạO (5.4) 
2NaOH + H;POa —› Na;HPO¿ + 2HạO (5.5) 
3NaOH + H:POa —› Na:POx + 3HO (5.6) 
: : Mụy pọ 
Ở phản ứng (5.4) đương lượng gam của HạPOx = —- (5.7) 
CNGI‡PO¿) = CM(1aPO¿) (5.8) 
: : Mù pọ 
Õ phản ứng (5.5) đương lượng gam của HạPOa = _ (5.9) 
CN(HạPO¿) = 2-CM(1ạPOa) (5.10) 
Ất .SYNU v2 › Miu po 
Ở phản ứng (5.6) đương lượng gam của HạPOx = 3 : (5.11) 
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CN(HyPO¿) = 3.CM(HạPOx) (5.12) 


Ở phản ứng (5.4) pHyp = 4, nên dùng metyl da cam làm chất chỉ thị. 
Ở phản ứng (5.5) pHạp = 8, nên dùng phenolphtalein làm chất chỉ thị. Ở phản 
ứng (5.6) pHrp = 12, nên không lựa chọn được chất chỉ thị phù hợp. Đề chuân 
đến nắc thứ 3, lúc này người ta cho CaCla dư vào dung dịch. Khi đó xảy ra 
phản ứng: 


2HPO¿ + 3CaCls — Caa(PO¿)s| + 6HC] (5.13) 


Chuẩn độ lượng axit HCI sinh ra bằng NaOH với chỉ thị phenolphtalein, một 
cách gián tiếp ta xác định được nồng độ của HạPO¿ đã chuẩn đến nắc thứ 3. 


Ở các phản ứng (5.4); (5.5); (5.6) và (5. 13): 


M 
Đương lượng gam của NaOH = pH, (5.14) 


CN(NaOH) = CM(NAOH) (5.15) 


5.2. Cách tiến hành 
Š.2.1. Pha dung dịch NaOH 
(Xem mục 4.2.1) 
5.2.2. Pha dung dịch axit oxalic chuẩn từ H;C;O¿. 2H;yO 
(Xem mục 4.2.3) 
5.2.3. Chuẩn độ dung dịch NaOH bằng dung dịch H;C;O¿ chuân 
(Xem mục 4.2.4) 
5.2.4. Chuẩn độ dung dịch HạPO¿ bằng dung dịch NaOH 


Dùng pipet (loại 10 mL.) lây chính xác 10,00 mL dung dịch HạPOa cho vào 
eclen, thêm vào 3 giọt metyl da cam, lúc này dung dịch có màu da cam. 


Nạp đầy dung dịch NaOH vào buret và điều chỉnh để mặt lõm của dung 
dịch NaOH ngang vạch số 0 trên buret. 


85 


Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch NaOH từ buret xuông cclen, vừa nhỏ vừa läc đêu. Khi dung dịch chuyên từ 
màu da cam sang màu vàng rơm thì dừng chuân độ. Đọc thê tích dung dịch 
NaOH đã chuẩn độ trên buret và kí hiệu là Vị mL. Đây là thê tích dung dịch 
NaOH dùng đề chuẩn độ hết nắc thứ nhất của HyPO„. Phương trình phản ứng 
của quá trình chuẩn độ hết nắc I như sau: 

HPOx + NaOH —+› NaH›POx + HạO (5.16) 


Tiếp tục thêm vào eclen 5 giọt phenolphtalein, lúc này dung dịch có màu 
vàng rơm. Tiến hành chuẩn độ tiếp bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ dung 
dịch NaOH từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch từ màu 
vàng rơm chuyên sang màu hồng đỏ thì dừng chuẩn độ. Đọc thẻ tích dung dịch 
NaOH đã chuẩn độ trên buret và kí hiệu là Vị + mL. Đây là thể tích dung dịch 
NaOH dùng đề chuẩn độ hết nắc thứ hai của H yPO¿. 

Lặp lại phép chuân độ 2 z 3 lần, ghi thê tích dung dịch NaOH đã chuẩn độ: 
Vạ‡; V22; V31; V3 2...mL.. Lấy thể tích trung bình của dung dịch NaOH qua các 
lần chuẩn độ và kí hiệu là: V.; Vụ. 


Sơ đồ Vwaouy chuẩn độ dung dịch axit HịPO¿ 
0 Vịn ^ Vị B 


Trong đó: đoạn OA = Vị ¡ là thể tích dung dịch NaOH đẻ chuẩn đến nắc I 
của HạPOa ở lần chuẩn thứ nhất (HạPOx —> NayHPO¿); đoạn AB = Vị 2 là thể 
tích dung dịch NaOH để chuẩn từ nắc thứ 1 đến nắc thứ 2 của HạPOa ở lần 
chuẩn thứ nhất (từ NaH2POx đến NaaHPO¿). 


Phương trình phản ứng của quá trình chuẩn độ từ nắc 1 đến nắc 2 như sau: 
NaH›;POa + NaOH —>› Na;HPOx + HạO (5.17) 


Thẻ tích dung dịch NaOH để chuẩn đến nắc thứ 2 của HPOx ở lần chuẩn 
thứ nhất (từ HạPOx đến NaHPO¿) sẽ là: 


Vịn+ Vị2 
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5.2.5. Chuẩn độ dung dịch hỗn hợp các axit HCI và HạPO; bằng 
dung dịch NaOH 


Nạp đầy dung dịch NaOH vào buret và điều chỉnh để mặt lõm của dung 
dịch NaOH ngang vạch số 0 trên buret. 


Dùng pipet (loại 10 m1.) lẫy chính xác 10,00 mIL. dung dịch hỗn hợp HCI + 
HPO¿ cho vào eclen, thêm vào khoảng Š giọt metyl da cam, lúc này dung dịch 
có màu da cam. 


Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ dung dịch NaOH từ 
buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch chuyển từ màu da cam sang 
màu vàng rơm thì dừng chuân độ. Đọc thẻ tích dung dịch NaOH đã chuẩn độ trên 
buret và kí hiệu là V,, ml.. Dây là thê tích dưng dịch NaOH dùng đề chuân hết 


toàn bộ lượng avit HCI có trong dung dịch và hết nắc ! của axit H;PO¿. 


Tiếp tục thêm vào eclen 5 giọt phenolphtalein, lúc này dung dịch có màu 
vàng rơm. 


Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ dung dịch NaOH 
từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch chuyền từ màu vàng 
rơm sang màu hỏng đỏ thì dừng chuẩn độ. Đọc thẻ tích dung dịch NaOH đã 
chuẩn độ trên buret và kí hiệu là V,, mL. Đây là thể tích dưng dịch NaOH 


dùng đê chuân hết nắc 2 của axit HyPO¿, 


Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần, ghi thẻ tích dung dịch NaOH đã chuẩn độ và kí 
hiệu là: V,,; V,,; V,,; V,„...mL. Lấy thể tích trung bình của dung dịch NaOH 


qua các nắc chuẩn độ và kí liệu là: vì ; Vụ. 
Sơ đồ Vwaou chuẩn độ dung dịch hỗn hợp axit HCI và HạPOx 


SỐ Ý-».T“=.ĩTZ=.—ẵ>Ẩc==esl 
0 Vì A  Vị¿ B 


Trong đó: đoạn OA = V,,là Vwaow để chuẩn hết HCI và nắc I của HạPO¿; 
đoạn AB = V,; là VNaon để chuẩn từ nấc thứ I đến nắc thứ 2 của HPO¿ ở lần 


chuẩn thứ nhất (từ NaHzPO¿ đến Na;HPO¿). 


§7 


Thể tích dung dịch NaOH để chuẩn HCI và đến nắc thứ 2 của HạPO¿ ở lần 
chuẩn thứ nhất (từ HạPO„ đến NasHPO/) sẽ là: Vị + V2. 


5.3. Cách tính toán 


5.3.1.Tính nồng độ của dung dịch HạC;O¿ 
(Xem mục 4.3.) 


5.3.2. Tính nồng độ của dung dịch NaOH 
(Xem mục 4.3.2) 


5.3.3. Tính nồng độ của dung dịch HạPO¿ 
— Tính thê tích NaOH đã dùng khi chuẩn độ với HạPOx đến nắc I 


Ð sa Vị †+ V,, +Ÿ,, 
Vựqaon› HƯỚNG TS, (5.18) 


~ Tính nồng độ dung dịch HyPO¿ ở nắc thứ nhất (từ HạPO„ đến NaH;PO¿) 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 
CNdạPOạ)-VHaPO¿= CN(NaOH)- Ý I(NaOH) (5.19) 
Từ (5.8) và (5.15) = Cwqiapo,)-V Hạpo¿ = CM(NOH)- Ÿ NaOH) 
Trong đó: CN(H+POx) và CM(H+PO¿) là nồng độ đương lượng và nông độ 
mol của dung dịch HạPOa; Vịi,po, là thể tích dung dịch HạPOx đã lấy (mL); 
CN(xaon) Về Cx(Naon;) là nồng độ đương lượng và nồng độ mol của dung dịch 


NaOH; V INaon) là thể tích trung bình của NaOH đã chuẩn độ H:POx dến nắc 
thứ nhất (mL). 


Ngon; Ý NaOH) 


V 


H,PO, 


Từ (5.19) Cu so,;= 


CWvzon)- V NaOH) 


V, 


H,PO, 


hay Cụ po,= (5.20) 
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~ Tính thê tích NaOH đã dùng khi chuẩn độ với HạPOx đến nắc 2 (từ 
HPO¿ đến Na›HPO¿) 
` (Vị) lề P 2h S5 Nà. ` há, b.- Ruểu, 25 
m 


VittNaoH) = ¬ L) (5.21) 
~ Tính nồng độ dung dịch HạPO¿ 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 

CN(HaPpO¿)-V 1PO¿= CN(NAOH)- Ý IrNaotp (5.22) 


Từ (5.10) và (5.15) = 2.Cwdspoa)-V iypo¿ = CM(NAOID): Ý reo 


Trong đó: CN(uspo,) và CM¿napoạ;) là nồng độ đương lượng và nỏng độ 
mol của dung dịch HạPO¿; Viispo¿ là thể tích dung dịch HPOx dã lấy (mL.); 
CN(Naon) và CMw(Nuon) là nông độ đương lượng và nồng độ mol của dung dịch 
NaOH; Vewaony; là thể tích trung bình của NaOH đã chuẩn độ HyPO¿ đến 


nắc thứ hai (mL). 


ơ VtNaom) 
„N N(NaOIH)* 

b) " 

Từ (5.22) — CNụn,po,;= 
Yhpo, 


TÀnG 


hay Cụ po,,= (5.23) 


5.3.4. Tính nồng độ của dung dịch HCI và HạPO¿ trong hỗn hợp 
~ Tính thê tích NaOH đã dùng khi chuẩn độ hết HC] và HyPOx đến nắc I 


w# Yụ + V,, + Và, 


Viaon) = 3 (mL.) (5.24) 


~ Tính thẻ tích NaOH đã dùng khi chuẩn độ HyPO¿ đến nắc 2 


(2V,;) + (2V,„) + (2V,;) ( 
3 


=> Thẻ tích NaOH đã dùng khi chuẩn độ hết HC] là: 


mL) (5.25) 


non = 
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(V,, — Vị; )+ (V,, “ 22) & (Vị, — Vị) 
3 
~ Tính nồng độ dung dịch HCI và HạPO¿ trong hỗn hợp 


Vittyvaon = 


(mL) (5.26) 


Áp dụng quy tắc đương lượng: 
CN(IIaPO¿)- VIICI+HaPO= CN(NaOHD)- Ý (NaOH) (5.27) 
Từ (5.10) và (5.15) => 2.CMqapoa)-VHCI+HaPOa = CM(NaOH)- Ý IrNaoID) 
CNGHCD)-VHCI+HạPO¿ = CN(NaOH)- Ý HHl(NaOH) (5.28) 
Từ (4.9) và (5.15) => Cw(nCI-V H€Cl+HaPOx¿ = CM(NAOH)- Ý Ii(NaOn) 


Trong đó: CN(HạPO¿) và CM(HaPOa) là nồng độ đương lượng và nồng độ mol 
của dung dịch HạPOx; V ctziypox là thê tích dung dịch hỗn hợp HCI và HPO¿ 
đã lấy (mL); CN(NaOoH) Và CM(Naon; là nồng độ đương lượng và nồng độ mol 
của dung dịch NaOH; V I(NaOH) là thẻ tích trung bình của NaOH đã chuẩn độ 


H:PO¿ đến nắc thứ hai (mL); V Il(Naon) là thẻ tích trung bình của NaOH đã 
chuẩn độ HC] (mL). 


CNaoni)- V NaOH) 


Từ (5.27) =Cwuzo,= 


Vcusn,po, 


Cuwuon, V niNaOH) 


HP Bg. (5.29) 
* THCHH;PO, 
C .V 
Từ (5.28) =Cuucp= %:—= 
HCLH,PO, 
cv 
hay Cuuo= CN TT — (5.30) 
HCI+H,PO, 
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BÀI 6: CHUẢN ĐỘ DUNG DỊCH ĐA BAZƠ, 
DUNG DỊCH HỎN HỢP ĐƠN BAZƠ MẠNH 
VÀ ĐA BAZØƠ BẢNG DUNG DỊCH AXIT 


6.1. Cơ sở lí thuyết 

Các dung dịch NaaCO; và dung dịch hỗn hợp NaOH, NaaCOa đều là các 
dung dịch bazơ nên có thê dùng dung dịch axit mạnh để chuẩn độ. 

Axit thường được dùng trong trường hợp này là dung dịch chuân HCI 


Các phương trình phản ứng xảy ra khi chuân độ NaaạCO; bằng dung 
dịch HCI: 


NaOH + HCI —> NaCl + HO (6.1) 
NaaCOg + HCI —+ NaHCOa + NaCl (6.2) 
NaaCOa + 2HCI —+> 2NaCl + CO› + HạO (6.3) 

Hoặc NaHCOs + HCI —+ NaC] + CO› + HO (6.4) 

R M 

Ỡ phản ứng (6.1) đương lượng gam của NaOH —.. (6.5) 
CN(NAOH) = CM(NaOIH) (6.6) 

5 Mw„.co 

Q phan ưng (6.2) đương lượng gam cua NaaCOa = THẬN (6.7) 
CN(NazCOa) = CM(NazCOa) (6.8) 

` : ` Mụu cọ 

Ở phản ứng (6.3) đương lượng gam của NazCOa = =. (6.9) 
CN(NayCOa) = 2.CM(Na2COa) (6.10) 


F M 
Từ phản ứng (6.1) đến (6.4) thì đương lượng gam của HC] = d1 (6.11) 


9] 


CN(HCI) = CM(HCI) (6.12) 

Phản ứng (6.1) có pHyp = 7, vì vậy có thể dùng chất chỉ thị là 

phenolphtalein, chuẩn từ màu hồng đến không màu. Phản ứng (6.2) có pHrp = 

8,31, vì vậy có thể dùng chất chỉ thị là phenolphtalein, chuẩn từ màu hồng đến 

không màu. Phản ứng (6.3) có pHrp => 4, như vậy có thể dùng chất chỉ thị là 
metyl da cam, chuẩn độ từ màu vàng rơm đến đỏ da cam thì dừng chuân độ. 


6.2. Cách tiến hành 


6.2.1. Pha dung dịch HCI từ dung dịch HCI 35% 
(Xem mục 3.2.2) 
6.2.2. Pha dung dịch Borac chuẩn từ Na;B„O;.10H;O 


(Xem mục 3.2.l) 

6.2.3. Chuẩn độ dung dịch HCI bằng dung dịch chuẩn Borac 

(Xem mục 3.2.3) 

6.2.4. Chuẩn độ dung dịch NazCO; bằng dung dịch HCI 

Dùng pipet (loại 70 mL) lấy chính xác 10,00 mL. dung dịch NaaCOa cho 
vào eclen, thêm vào 5 giọt phenolphtalein, lăc đêu dung dịch có màu hông đỏ. 


Nạp đầy dung dịch HCI vào buret và điều chỉnh để dung dịch HCI ngang 
vạch số 0 trên buret (Chú ý không đề bọt khí còn lại ở phần dưới khoá buret). 


Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch HCI từ buret xuống eelen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch mắt màu thì 
dừng chuân độ. Đọc thê tích dung dịch HCI đã chuẩn độ trên buret Vị mL. Đây 
là thê tích dung dịch HCI dàng đề chuẩn độ hết nắc thứ nhất của NaaCO;. Phản 
ứng của quá trình chuẩn độ hết nắc 1 như sau: 


NaaCOa + HCI —› NaHCO+ + NaCl]; pHrp * 8,3I 


Tiếp tục thêm 3 giọt metyl da cam vào eclen, lúc này dung dịch có màu 
vàng rơm. Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt 
dung dịch HCI xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch chuyên từ màu 
vàng rơm sang màu đỏ da cam thì dừng chuẩn độ. Đọc thẻ tích dung dịch HCI 
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đã chuân độ trên buret và kí hiệu là Vịa mL. Đây là thê tích dung dịch HCI 
dùng để chuân độ hết nắc thứ hai của NasCOk. 

Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần, ghi thê tích dung dịch HCI đã chuẩn độ: 
Và; Va 2; Vạ¡; Vạ2...m]H.. Lấy thê tích trung bình của dung dịch HC] qua các 


lần chuẩn độ và kí hiệu là: Vị: Vụ. 


Sơ đồ Vụic¡ chuẩn độ dung dịch NaạCO; 


li can | 
0 Vị, A Vị¿ B 


Trong đó: đoạn OA = VỊ ,¡ là thê tích dung dịch HCI đề chuân đến nắc thứ 
I của NasCOs ở lần chuẩn thứ nhất (NaaCOa—» NaHCO). 
đoạn AB = Vị s là thẻ tích dung dịch HCI để chuẩn từ nắc I đến 
nắc 2 của NasCOa ở lần chuẩn thứ nhất 
(NaHCO+s-—> CO2 + HO). 
Phương trình phản ứng của quá trình chuẩn độ từ nắc I đến nắc 2 như sau: 


NaHCO: + HCI —› NaCl] + COa + HạO; pH+rp = 4.0 


6.2.5. Chuẩn độ dung dịch hỗn hợp NaOH và Na;CO; 


Dùng pipet (loại 70 m1.) lấy chính xác 10,00 mL. dung dịch hỗn hợp NaOH 
và NazCOa cho vào eclen, thêm vào đó 5 giọt phenolphtalein, lắc đều dung dịch 
có màu hồng đỏ. 

Nạp dầy dung dịch HICI vào buret và điều chỉnh để dung dịch HCI ngang 
vạch số 0 trên buret. 

Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch HCI từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch mắt màu thì 
dừng chuân độ. Đọc thê tích dung dịch HCI đã chuân độ trên buret và kí hiệu là 
Vị, mL. Đây là thể tích dung dịch HCI dùng để chuẩn hết toàn bộ lượng 


NaOH có trong dung dịch và hết nắc l của NayCOa. 


Tiếp tục thêm vào eclen 3 giọt metyl da cam, lúc này dung dịch có màu 
vàng rơm. 
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Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch HC] từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch chuyên từ 
màu vàng rơm sang màu đỏ da cam thì dừng chuân độ. Đọc thê tích dung dịch 


HCI đã chuẩn độ trên buret và kí hiệu là V,, mL. Đây là thể tích dung dịch HCI 
dùng đề chuẩn hết nắc 2 của NasCOk. 


Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần nữa rồi ghi thẻ tích dung dịch HCI đã chuẩn độ và 


kí hiệu là V,,; V,,; V,,; V;„...mL. Lấy thẻ tích trung bình của dung dịch HC] 
qua các nắc chuẩn độ và kí hiệu là Vị; Vụ. 
Sơ đồ Vực chuẩn độ dung dịch hôn hợp NaOH và NaạCO:. 


h______Ầ_'__—¬ 
0 Vị A Vìị¿a B 


Trong đó: đoạn OA = V,, là Vụici để chuẩn hết NaOH và đến nắc l của 
NaạCOy ở lần chuẩn thứ nhất (Na;CO; —» NaHCO)). 


đoạn AB = V/, là thẻ tích dung dịch HCI để chuẩn từ nắc 1 dến 


nắc 2 của Na;COz ở lần chuẩn thứ nhất 
(NaHCO; —› CO; + HạO) 
6.3. Cách tính toán 
6.3.1. Tính nồng độ của dung dịch HCI 
(Xem mục 3.3.2) 
6.3.2. Tính nồng độ của dung dịch NazCO; 


~ Tính thể tích HCI đã dùng khi chuẩn độ với NayCO+ đến NaHCO; 


Vịi tt Vy + V) 


Viưuicp = (mL) (6.13) 


~ Tính nồng độ dung dịch NazCOg ở nắc thứ nhất (từ NazCOa đến NaHCO2) 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 
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CN(NaaCOa)V NayCO‡= CN(HCI)- V tich (6.14) 
Từ (6.8) và (6.12) => CM(NasCOx)-V NayCOx = CM(HCI- Ÿ ticp 


Trong đó: CN(Na2COa) và CM(NasCO+) là nòng độ dương lượng và nòng độ 
mol của dung dịch NaaCOs; V wasco; là thể tích dung dịch NaaCOa đã lây 
(mL): Cwqici và Cw¿uci; là nồng độ đương lượng và nòng độ mol của dung 


dịch HCI; V ¡uc là thể tích trung bình của HCI đã chuẩn độ NaaCO; dến nắc 
thứ nhất (mlL); 


Cwuyep-Viici 
Tù(6.14) => CN(Na.co,y= Hưng 
Nu,CO, 
° .Viicp 
hay Chu, .co,,= “..nG (6.15) 
Na.CO, 


Tính thê tích dung dịch HCI đã dùng khi chuẩn độ với NaaCO; đến nắc 2 
(từ NaaCO¿ đến CO; và HạO) 


(Vị + Vi;)+(V;, +V;;)+(V:, +V; ;) 


L 6.16 
F (mL.) (6.16) 


Viici) = 


Tính nồng độ dung dịch NaaCO3 ở nắc 2 (từ NaHCOa đến COs và H›O) 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 
CNNazeosV Na yeoy= CNdI€I)- Vnaien (6.17) 
Từ (6.10) và (6.12) =» 2.CMw(Nascoa)-V Naạco; = CM(CD): Ÿ diCD 
Trong đó: CN(NasCO+) và CM(Nazcoa) là nồng độ đương lượng và nồng độ 
mol của dung dịch NaaCOa; V Na2COa là thể tích dung dịch NaaCO; đã lấy 
(mL); CN(ci) và Cw(nc|; là nông độ dương lượng và nòng độ mol của dung 


dịch HCI; V nạ¡cp là thể tích trung bình của HCI đã chuẩn độ NaaCO; dến 
nắc thứ hai (mL.); 
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: le: .Vitncp 
Từ (6.17) = Cwqw.coyE — S 


Mu 


CNnc .Vnicp 
hay CNa.co,) = =„.— (6.18) 
+ "Nu,COy 


6.3.3. Tính nòng độ của dung dịch NaOH và Na;CO; trong 
hỗn hợp 


~ Tính thẻ tích HC] đã dùng khi chuẩn độ hết NaOH và NazCO¿ đến nắc I 


"về _ LT + Y„ + Vy 
Viq ch = NHI tỌnG (mL) (6.19) 


~ Tính thể tích HCI đã dùng khi chuẩn độ NazCO; đến nắc 2 


2V,;+2V;;+2V; ; 
TS tmÙ (6.20) 


=> Thẻ tích HCI đã dùng để chuẩn độ NaOH là: 


Vincp = 


v (V, —V,2)+(V;, —V;;)+(V, —Vị2) 
Ÿ nuyep = TOỢGNG TENNNGGG, (6.21) 


~ Tính nồng độ dung dịch NaOH và NaaCO; trong hỗn hợp 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 
CN(Na¿CO2)- V NaOH+NaaCO+= CN(HCI)-  Iứicp (6.22) 
Từ (6.10) và (6.12) = 2.Cw(wazCO;)-V NaOH+NazCOs = CMúICD- Ý nigicD) 
CN(NAOH)- V NaOH+NayCOa= CN(HCI)- Ý mqicp (6.23) 
Từ (6.6) và (6.12) = Cw(waott)-V NaOH+NasCOs = CM(HCD)- Ý ti(iCD) 


Trong đó: CN(NaaCOa) VÀ CM(NayCOa) là nồng độ đương lượng và nồng độ 
mol của dung dịch NaaCOx; V NaOH+Na2COa là thể tích dung dịch hỗn hợp 
NaOH + Na;COa đã lấy (mL); CNqici và CM(nc¡; là nồng độ đương lượng 
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và nồng độ mol của dung dịch HCl; Vụuc, là thể tích trung bình của HCI đã 


chuẩn độ NaOH và NaCOạ đến nắc thứ nhất (mL); Vuwey là thể tích trung 
bình của HCI đã chuẩn độ NasCOa từ nắc thứ nhất đến nấắc thứ hai (ml); 


Viuuc,, là thẻ tích trung bình của HCI dã chuẩn độ NaOH (mI.). 


l Viuicb 

¬ _ “N(HC|)' 

Từ (6.22) - Ế Vu&,6,,= c: —— 
NuOH+eNa,CO, 


Š .Viaicb 
hay Cụ, cọ,,= — (6.24) 


2. YN/OIl+Na,CO, 


LÊ: .Vm HCI) 
W2 Cu 
ŸNOH+Na,CO, 


Cqiciy- V1 CD 


hay. Cwuyzonp= V (6.25) 


NaOII+Na.CO, 


7-GT...phôn tích 97 


BÀI 7: ĐỊNH LƯỢNG AMONIAC 
TRONG MUỎI AMONI 


7.1. Cơ sở lí thuyết 


lon NH} có tính axit, về nguyên tắc ta có thể chuẩn độ muối amoni bằng 
dung dịch bazơ chuẩn (phương pháp trung hoà). Tuy nhiên, trong thực tế ta 
không thẻ trực tiếp chuẩn độ muối amoni bằng bazơ mạnh được vì bước nhảy 
trên đường cong chuẩn độ quá nhỏ. Do đó, người ta dùng phương pháp chuẩn 
độ gián tiếp, tức là dùng phương pháp chuẩn độ ngược (chuẩn độ nghịch) và 
phương pháp chuẩn độ thay thế (chuẩn độ thế) để định lượng muối amoni. 


7.1.1. Phương pháp chuẩn độ ngược 


Dung dịch kiềm có nồng độ chuẩn đã biết được lấy dư rồi cho tác dụng với 
muối amoni. 


NHCI + NaOH —> NHạ† + NaCl + HạO (7.1) 
: s... : Mạ cị 
Õ phản ứng (7.1) đương lượng gam của NHaCI = ——— Œ.2) 
CN(NHẠCI) = CM(NHxC|) (7.3) 
N Muu¿o 
đương lượng gam của NaOH = _. (7.4) 
CN(NaOH) = CM(NaOII) (7.5) 


Thiết lập các điều kiện đẻ phản ứng (7.1) xảy ra hoàn toàn. Duôi hết NHạ 
có trong dung dịch bằng cách dun nóng, sau đó chuẩn độ lượng kiềm dư trong 
hỗn hợp bằng dung dịch axit chuẩn, sẽ xác định được lượng kiềm còn dư trong 
hỗn hợp. Từ lượng kiềm đã cho ban đầu sẽ xác định được lượng kiềm đã phản 
ứng với muối amoni. 
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7.1.2. Phương pháp chuẩn độ thay thế 
Cho dung dịch muối amoni phản ứng với fomaldehit HCHO (fomalin) dư: 
4NH,CI + 6HCHOay —+> (CHa)¿N¿ + 4HCI + 6H2O (7.6) 
hexametylentetramin (uưotrophin) 

Thiết lập các điều kiện để phản ứng (7.6) xảy ra hoàn toàn. Vì HCHO dư 
nên NHj phản ứng hết. Chuân độ lượng HCI sinh ra bằng dung dịch kiềm 
chuẩn (theo phương trình 7.7) với chỉ thị phenolphtalein sẽ xác định được lượng 
NHCI đã tham gia phản ứng: 


HCI + NaOH —> NaCl + HạO (7.7) 
$ `. : Mục 
O phản ứng (7.7) dương lượng gam của HC] = (7.8) 
CN(HCD = CM(HCI) (7.9) 
` Myuoii 
đương lượng gam của NaOH = "Ăn (7.10) 
CN(NAOH) = CM(NaOI) (7.11) 


7.2. Cách tiến hành 
7.2.1. Pha dung dịch NaOH (Xem mục 4.2.) 
7.2.2. Pha dung dịch axit oxalic chuẩn từ H;CzO¿.2H;O 
(Xem mục 4.2.3) 
7.2.3. Chuẩn độ dung dịch NaOH bằng dung dịch H;C;O¿ chuẩn 
(Xem mục 4.2.4) 
7.2.4. Chuẩn độ muối amoni bằng phương pháp chuẩn độ ngược 


Cân cốc cân trên cân phân tích ta được khối lượng mị¡ gam; thêm một 
lượng NHạCI (khoảng 0,I g) rồi cân lại chính xác trên cân phân tích ta được 
khối lượng mạ gam, chuyên toàn bộ lượng NHạCI vào cclen, hòa tan hoàn 
toàn NHạCI trong 25 ml. nước cất. 
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Dùng pipet 25mL, lấy chính xác 25,00 mL dung dịch NaOH 0.IM (đã 
được chuẩn hoá) đưa vào eclen chứa NHạCI, sau đó lắc đều và dun đẻ duỗi 
hoàn toàn amoniac theo phản ứng: 


NHạCI + NaOH — —> NaCl + NHạ † + HạO (7.12) 


Ta chỉ ngừng đun khi nào đưa giấy lọc có tâm Hg(NO); vào hơi nước 
bốc lên mà không hoá đen nữa (không còn NH; sinh ra nữa). Sờ đĩ như Vậy vì 
khi đó: 


⁄ HE 


2Hga(NO2); + 4NH; + HO — QC x NH, |NO, + 2Hg|J+3NHạNO; (7.13) 
Hg 


Làm nguội hỗn hợp phản ứng, thêm vào hỗn hợp 3 giọt metyl da cam, lúc 
này dung dịch có màu vàng rơm. 

Tráng buret bằng dung dịch chuẩn HCI 0,1M sau đó nạp đầy dung dịch 
HCI 0,1M vào buret và điều chỉnh để mặt lõm của dung dịch ngang vạch số 0 
trên buret (chứ ý không để bọt khí còn lại ở phân dưới khoá buret). 

Tiến hành chuẩn độ lượng dư NaOH bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ 
từng giọt dung dịch HCI từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung 
dịch chuyển từ màu vàng rơm sang màu đỏ da cam thì dừng chuẩn độ. Đọc 
thể tích dung dịch HCI đã chuẩn độ trên buret, kí hiệu là Vị mI.. Lặp lại phép 
chuẩn độ 2 + 3 lần, ghi thể tích dung dịch HCI đã chuẩn độ, lần lượt kí hiệu 
là: Và, V...mL. 


7.2.5. Chuấn độ muối amoni bằng phương pháp chuấn độ 
thay thế 


Cân cốc cân trên cân phân tích ta được khối lượng mị gam; thêm một 
lượng NHạCI (khoảng 0,1 g ) rồi cân lại chính xác trên cân phân tích ta được 
khối lượng mạ gam, chuyển toàn bộ NHạCI vào eclen, hòa tan hoàn toàn NHạCI 
trong 25 mL nước cất. Thêm vào dung dịch 5 mL. dung dịch fomalin 40% (dung 
dịch này phải được trung hoà trước bằng dung dịch kiềm và thêm khoảng 5 giọt 
phenolphtalein 1%). Để yên hỗn hợp trong vài phút. 
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Tráng buret bằng dung dịch chuẩn NaOH 0,1M; sau đó nạp dầy dung dịch 
NaOH 0,1M vào buret và điều chỉnh đề dung dịch NaOH ngang vạch số 0 trên 
buret (cÍuú ý không còn đề bọt khí ở phần duưới khoá buret). 


Tiên hành chuẩn độ băng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ dung dịch NaOH 
từ buret xuông eclen và lắc đều. Khi dung dịch xuất hiện màu hỏng nhạt bên 
trong 30 giây thì dừng chuân độ. Đọc thê tích dung dịch NaOH đã chuân độ 
trên buret, kí hiệu là V, mI.. Lặp lại phép chuẩn độ 2 z 3 lần, ghi thê tích dung 
dịch NaOH đã chuẩn độ, lần lượt kí hiệu là LÊ c. n 
7.3. Cách tính toán 

7.3.1. Tính nồng độ của dung địch HzCzO¿ (Xem mục 4.3.) 

7.3.2. Tính nồng độ cúa dung dịch NaOH (Xem mục 4.3.2) 


7.3.3. Tính lượng NH; trong NHCI theo phương pháp chuẩn 


độ ngược 
Theo quy tắc đương lượng: 
Số địg NHạCI = Số đlg NaOH;ạn ¿nụ 
= Số dlg NaOH gàu — Số đlg NaOH (7.14) 
Từ (7.2) và (7.4) ta có: 
ĐNHCI = ÑNAOH phán ứng = ẦNAOH bản đầu — ÑNAOH dư (7.15) 


X -3 
Từ (7.9) và (7.11) nNaOH dụ — ĐỊICI phảu ủng — CMutClj-Viicj(mI.).10” (7.16) 


DNAOH bán đầu -_. 2.3.10 d (7.17) 
1000. 


Tính thê tích HCI đã dùng khi chuẩn độ với NaOH dư 


Vị+V; + Vy 


Virci = (mL) (7.18) 


Từ (7.15), (7.16), (7.17) và (7.18) ta có: 


nNH„Ci =2,5.10”- Vue.Cwaey.102 
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Từ đó tính được được hàm lượng NH: có trong lượng cân NHạCI 


(ma — mỊ). 


Hàm lượng % NHạ trong NHạC] theo lí thuyết: 


M 
J... .. =ga s-100 =3238% — (719) 


m M 5 
NH,CI NH„CI 


ĐNH, 


%mMịi,= 


Hàm lượng % NHạ trong NHạCI theo thực nghiệm: 


“Tụụ, loa _ (255:10)- Vnci.Chuycp:10”)17 


TẦNH C mạ- mị 
7.3.4. Tính lượng NH; trong NHạCI theo theo phương pháp 
chuẩn độ thay thế 
Áp dụng quy tắc đương lượng cho các phản ứng (7.6) và (7.7), ta có: 
Số địg NHạCI = số địg HClụo thành ở (76) = số địg NaOHbphan ứng ở (7.7) (7.21) 


Từ (7.8) và (7.10) ta có RNH„CI = PHCI tạo thành ở (7.6) = ÑNaOIH phản ứng ở (7.7) 
(7.22) 


Tính thể tích NaOH đã dùng khi chuẩn độ với HCI sinh ra ở (7.6) 


(mL) (7.23) 


= V.+V,+V, 
VMwon =—L——>——— 
3 
` = -3 
Từ (7.21) — THCI tạo thành ở (76)  VMon .NNaoH. LÔ 


. = +3 
Từ (7.11)=2 PNH¿CI = TỊICI tạo thành ở (76) = Vốn -(CM(NaOn)- T0 ˆ. 


Từ đó tính được được hàm lượng NHg có trong lượng cân NHạC] (mạ — 


mị) theo công thức (7.19) và (7.20). 


So sánh kết quả giữa hai phương pháp và rút ra kết luận về ưu, nhược điểm 


của mỗi phương pháp. 


BÀI 8: XÁC ĐỊNH NÒNG ĐỘ 
DUNG DỊCH HIĐRO PEROXIT 
BẰNG DUNG DỊCH KALI PEMANGANAT 


§.1. Cơ sở lí thuyết 


Dung dịch KMnO¿ có tính oxi hoá mạnh, trong môi trường axiL lon 
MnO, có khả năng oxi hoá các chất khử khác đẻ chuyên thành ion Mn”". 


MnO, +8H +5ce ¬>Mn “+4HO E° 


“ MnO¿/Mn”" 


=l5IV (8.1) 


Dung dịch KMnO¿ không phải là chất gốc, dung dịch KMnO¿ sau khi pha 
phải dược xác định lại nông độ bằng dung dịch chất khử chuẩn. Trong thực tế 
phân tích, thường dùng dung dịch chuân axit oxalic trong môi trường axit: 


2KMnQOa + SHzC2Oa + 3H2SƠa —› K›SO¿ +2MnSO¿ + IOCO;+8HạO (8.2) 


ẤN c3) 22 : Mgwuo, 
Ở phản ứng (8.2) đương lượng gam của KMnOa= ————~> (8.3) 
CN(KMnO¿) = 5-CM(KMnOx) (8.4) 
_ Mu co, 
Đương lượng gam của HạC2O¿ = (8.5) 
CN(HaC2O¿) = 2-CM(H2C2O4) (8.6) 


Phép chuẩn độ này không phải dùng chất chỉ thị vì sản phẩm của phản ứng 
không có màu. Khi axit oxalic đã phản ứng vừa hết thì chỉ cân dư một giọt dung 
dịch KMnO¿ thì dung dịch có màu hỏng, khi đó ta dừng chuẩn độ. 


Dùng KMnOa để chuẩn độ các chất khử như HzOz: 
2KMnQa + 5H2Os + 3H›2SOx —> KaSOa +2MnSO¿ + 5Os + 8HO (8.7) 


M KMnO, 


Ở phản ứng (8.7) đương lượng gam của KMnO¿ = (8.8) 
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CN(KMnO¿) = 5-CM(KMnO¿) (8.9) 


: Mụo 
Đương lượng gam của H2O› ... 


CN(HaOa) = 2.CM(HaO2) (8.11) 
8.2. Cách tiến hành 


8.2.1. Pha dung dịch KMnO¿ 


KMnO¿ không phải là chất gốc nên người ta không pha chế dung dịch 
KMnOx¿ từ lượng cân chính xác chất răn ban đầu, vì ngay cả KMnO¿ nguyên 
chất cũng chứa lượng vết MnO; là chất xúc tác cho quá trình phân hủy MnO, : 

MnO; + 2H2O —+ 4MnOa + 3O + 2OH' (8.12) 

Mặt khác, trong nước cất bao giờ cũng có các chất khử có thể 
thử MnO, thành MnOs. Vì vậy, dơn giản hơn cả là hòa tan lượng cân trong 
nước cắt, đun sôi dung dịch một thời gian, làm lạnh rồi lọc hết vết MnOa và sau 
đó xác dịnh nồng độ của dung dịch thu được. Dung dịch phải được bảo vệ 
trong bình thủy tính nút nhám đã được rửa sạch hết chất béo và các vết 
MnO; nếu có. Không được đề dung dịch tiếp xúc trực tiếp với ánh sáng mặt 
trời, với bụi bặm hoặc các chất hữu cơ có thể khử KMnO¿ tạo thành MnO2. 

Khi có mặt ion Mn“” thì MnO,„ phản ứng với Mn””: 

2MnO; + 3Mn”" + 2HạO —> 5MnOz + 4H (8.13) 


Pha chế dung dịch KMnO¿ 0,02M: cân 3,2 ø KMnO¿ tinh khiết phân tích, 
chuyên vào bình 1 lít, thêm khoảng 200 mL nước cát, lắc đều cho đến khi các 
tỉnh thể KMnO¿ tan hết, thêm nước cất đến 1 lít, được dung dịch KMnOa có 
nòng độ ~ 0,02M. Dung dịch được bảo quản trong bình tối màu, tránh ánh sáng, 
sau 7 + 9 ngày khi nồng độ đã ồn định, tiến hành xác định lại nông độ bằng các 
dung dịch chuẩn như: các axit oxali, tactarie, và các muối của chúng. 


8.2.2. Pha dung dịch axit oxalic chuẩn từ H;ạC;Ox.2H;O 
(Xem mục 4.2.3) 
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8.2.3. Chuẩn độ dung dịch KMnOa¿ bằng H;C;O;¿ 


Dùng pipet (loại 10 mÙ) lẫy chính xác 10,00 ml dụng dịch HạC2Ox¿ cho 
vào cclen, thêm vào đó 5.0 mL, dung dịch HạSOx 1M. Dem cclen chứa dung 
dịch trên dun nóng ở 70 + 80C. 


Tráng buret bằng dung dịch KMnO¿ sau đó nạp đầy dung dịch KMnO¿ vào 
buret và điều chính đẻ dung dịch KMnO¿ ngang vạch số 0 trên buret (chú ý 
không đề bọt khí còn lại ơ phần dưới khoá buret). 

Tiến hành chuẩn độ băng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch KMnOx từ buret xuống cclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch có màu 
tím hồng (bèn trong 30 giây) thì đừng chuẩn độ. Đọc thẻ tích dung dịch KMnOx 
đã chuẩn độ trên buret, kí hiệu là Vị mL. 

Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần, ghi thẻ tích dung dịch KMnO¿ đã chuẩn 
độ, kí hiệu là: V2, Và... ml.. 

Chú ý: Phản ứng chuân độ H2CO¿ bằng KMnO¿ có tốc độ chậm, do vậy 
phải dun nóng đề làm tăng tốc độ phản ứng. Tuy nhiên dung dịch chứa HạC›O¿ 
chỉ được dun ở khoảng 70 + 80°C mà không được đun sôi, vì nếu ở nhiệt độ cao 
hơn H›C2Ox¿ sẽ bị phân huỷ. 


§.2.4. Chuẩn độ dung dịch H;O; bằng dung dịch KMnO; 

Dùng pipet (loại 10 ml.) lẫy chính xác 10,00 mL. dung dịch HạOa cho vào 
eclen, thêm vào đó 5.0 mI. dung dịch H2SƠa 1M. 

Nạp đầy dung dịch KMnO¿ vào buret và điều chỉnh để dung dịch KMnO¿ 


ngang vạch số 0 trên buret. 

Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch KMnO¿ từ buret xuống cclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch có màu 
tím hông (bên trong 30 giây) thì dừng chuẩn độ. Đọc thể tích dung dịch KMnOx 
đã chuẩn độ trên buret, kí hiệu là V, mI.. Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần, ghi 
thê tích dung dịch KMnO¿ đã chuẩn độ, kí hiệu là: V,, V,... ml.. 
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8.3. Cách tính toán 


8.3.1. Tính nồng độ của dung dịch HzC;O; 
(Xem mục 4.3.I) 


8.3.2. Tính nồng độ của dung dịch KMnO¿ 


~ Tính thê tích KMnO¿ đã dùng khi chuẩn độ với HạC2O¿ 


Ÿ.+V.+tŸ, 


VtkMno,) = 


(ml) 
~ Tính nồng độ dung dịch KMnO¿ 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 


CN(KMnO¿)- Ÿ I(KMnOa)= CN(HaC¿O¿)-Ÿ(1ạC2Ox) 


(8.14) 


(8.15) 


Từ (8.4) và (8.6) = 5.Cw(kMnoạ). V I(KMnO¿) = 2-CM(HaCa2Ox)- Ý(IIyC2Ox) 


Trong đó: CN(KMnO¿) Về CM(KMnO¿) là nông độ dương lượng và nông độ 


mol của dung dịch KMnOa; CNqi;c;o,) và CM(HạC2Ox) là nồng độ đương 


lượng và nồng độ mol của dung dịch HạC;Ox; Vịụ„c„o„ là thể tích dung dịch 


HạCạO¿ đã lấy (mL); V twno,› là thẻ tích trung bình của KMnO¿ đã chuẩn 


độ HaC2O¿ (mL). 


& V 
#ữ — ĐNIH:C(O,)* Ÿ(H,C;O,) 
Từ (8.15) S Cu, /E —— mm —=" 
VttKMnO,) 


Búớ: Œ s 2-Cham,c.o,- Vn.c,o,) 
AY CM(kMao,)= =5 
5.VttkMnO,) 


8.3.3. Tính nồng độ của dung dịch H;O; 
~ Tính thể tích KMnO¿ đã dùng khi chuẩn độ với HạO; 


*(mL) 


ViitkMno,› = 


V.+V,+V. 
3 
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(8.16) 


(8.17) 


— Tính nông độ dung dịch HạO› 
CN(KMnO,). V II(KMnO¿)E CN(H2Oa)- V(HsOa) (8.18) 

Từ (8.9) và (8.11) = 5.CM(KMnO¿)- Ý IKMnO¿)= 2.CMHsOa)-Ÿ(aOa) 

Trong đó: 

CN(KMnO¿) và CM(kwno,; là nồng độ đương lượng và nồng độ mol của dung 
dịch KMnOx; 

CN(so¿; Và CWaisoa› là nông độ đương lượng và nồng độ mol của dung 
dịch HaOs; 

Vịi;o, là thê tích dung dịch HạO› dã lấy (mL); 

V IkMnao,› là thể tích trung bình của KMnO¿ đã chuẩn độ H2O2 (m.). 


 N vao, j- Ý H(KMnO,; 
V 


(H:O.) 


Từ (8.18) => Cu.o.,= 


5.C MiKMnO,)- II(KMnO,) 
3.) 


(H;O;) 


hay Cai o,,= (8.12) 
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BÀI 9: XÁC ĐỊNH HÀM LƯỢNG SÁT TRONG FeCI; 


9.1. Cơ sở lí thuyết 


Trong tự nhiên sắt thường tồn tại đưới dạng hợp chất Fe(II) hoặc Fc(II). Ví 
dụ các quặng sắt chủ yếu thường gặp là hematit FcaOx, manhcuit FeOa, getit 
FesOa.HạO, limonit [FezOa.H2O].xH2O, xiđerit FeCOa... Khi chuyền vào dung 
dịch, thì sắt tồn tại đưới dạng ion Fe" hoặc ion Ec'" lẫn Fe”". Vì vậy phải dùng 
các chất khử thích hợp dể khử Fe * về Ee”” trước, rồi tiến hành chuẩn độ bằng 
các thuốc thử thích hợp. 

lon Fe?" không bị oxi hoá bởi dung dịch KMnOa, nhưng có thê xác định 
được thành phần của Ee** trong các dung dịch khi đã khử trước ion IFe`" thành 
Ecˆ*, Sự khử này có thể thực hiện bằng các chất khử khác nhau như: các kim 
loại hoặc các hỗn hồng kim loại Zn, Cd, A1 hoặc dùng dung dịch SnC]a... 

Khi sử dụng dung dịch SnC]s trong môi trường axit để khử FeCH: 

2FeC]s + SnCla q„ —> SnClạ + 2lFFeCla (9.1) 

Muốn khử hoàn toàn FeÌ” thành Fe”” ta phải dùng Sn”” dư. Tuy nhiên 
Sn”” cũng có thể bị KMnO¿ oxi hoá. Vì vậy cần phải chuyển hết SnCl; dư 
thành SnCl¿ trước khi chuẩn độ với KMnO¿. Muốn vậy ta cho Hg”” dư tác 
dụng với Sn”; 

2HgC]¿ qự + SnCla —› SnCl¿ + HgạC]; Ì tráng (9.2) 

Không cần lọc bỏ kết tủa HgaClạ ra khỏi dung dịch. 

Tiến hành chuẩn độ Ec”* trong dung dịch bằng dung dịch KMnO¿ chuẩn: 


5IFeClạ + KMnO¿a + 8HCI —› 5FcClạ + MnCla + KClI+4HạO (9.3) 


: M 
Ø phản ứng (9.3) đương lượng gam của KMnO¿a = mm (9.4) 


CN(KMnOQ¿) = 3-CM(KMnOx) (9.5) 
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Mục, 


Dương lượng gam của I'eCla = (9.6) 


CN(EeCla) = CM(Cl›) (9.7) 

Khi tiền hành phân tích cần chú ý một số điểm sau: 

Kết tủa HgaCls cũng có kha năng bị KMnO¿ oxi hoá, tuy nhiên nếu như ít 
SnC]: thì kết tủa HgaCl› cũng tạo ra ít, tốc độ phản ứng của kết tủa HgaC]a với 
dung dịch SnCls không đáng kể và không gây sai số cho kết quả phân tích. 
Ngược lại nếu kết tủa HgaCl› quá nhiều thì sẽ điển ra phản ứng khử tạo ra Hg 
như sau; 

HạaCla + SnCla —> 2Hg | v¿m + SnCl¿ (9.8) 

Khi đó kết quả phân tích sẽ không chính xác. Đề có kết quả chính xác diều 
cơ bản của phương pháp này là phải dùng dung dịch SnClạ đề khử FeCH; với 
lượng dư rất ít SnClạ. Cho từ từ từng giọt dung dịch SnCl› cho đến khi mắt màu 
vàng của dung dịch IFeCl]x, sau đó cho thêm I- 2 giọt dung dịch SnC]s là dủ. 

Việc chuẩn độ cần phải kết thúc khi bắt đầu xuất hiện màu hồng nhạt của 
dung dịch mà không mất đi trong vòng 30 giây. Nếu để lâu hơn có thê mắt màu 
hồng vì KMnO¿ phản ứng chậm với HẹạCl›. Dẻ dễ dàng thấy điểm kết thúc 
chuẩn độ hơn, cần pha loãng dung dịch bằng nước cất. 

Khi chuẩn độ dung dịch FeCla trong môi trường axit HC] thường xảy ra 
2 phản ứng phụ cảm ứng và kết hợp làm kết quả phân tích bị sai lệch nhiều. Dễ 
khắc phục cần cho thêm vào dung dịch chuẩn độ một ít dung dịch MnSOa. 
Thực tế, người ta chuân bị hỗn hợp bảo vệ bao gôm MnSO¿x và HPOx có nông 
độ thích hợp. Hỗn hợp bảo vệ được chế hoá như sau: Lấy 67 g§ MnSOx.4H2O 
hoà tan trong 500 + 600 mL. nước cất, thêm vào dung dịch đó 138 ml. dung 


dịch HạPOa có d = l,7 g/ml. và 130 ml. HaSƠ¿x (d = 1,84 g/ml.). Sau dó pha 
loãng bằng nước cất cho đến I lít. 


9.2. Cách tiến hành 


9.2.1. Pha dung dịch KMnO¿ (Xem mục 8.2.1) 
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9.2.2. Pha dung dịch axit oxalic chuẩn từ H;C;O¿.2H;O 
(Xem mục 4.2.3) 


9.2.3. Chuẩn độ dung dịch KMnO; bằng H;C;O¿ 
(Xem mục 8.2.3) 
9.2.4. Chuẩn độ dung dịch FeCl; bằng dung dịch KMnO¿ 


Dùng pipet (loại 10 mL) lấy chính xác 10,00 mL dung dịch IeCls cho vào 
cclen, thêm vào đó 5,0 mL. dung dịch HCI (1:1). Dun dung dịch đến vừa sôi. 
Lấy eclen ra và nhỏ từ từ từng giọt dung dịch SnCla vào dung dịch đang còn 
nóng (lúc này dung dịch có màu vàng, nhỏ Ì giọt đợi vài giây sau đó quan sát 
màu sắc rồi lại nhỏ tiếp giọt khác). Khi dung dịch trong eclen đã nhạt màu thì 
pha loãng dung dịch SnCl; ở trên và nhỏ vào cclen từng giọt SnClạ dã pha 
loãng cho đến khi giọt cuỗi cùng nhỏ vào dung dịch làm dung dịch mất màu 
hoàn toàn là được (để chắc chắn Fe”* đã chuyển hết thành Feˆ* thì thêm 1-2 
giọt dung dịch SnClạ đã pha loãng vào). 


Chú ý: Không được cho nhiều SnClạ vì dư nhiều không có lợi. 


Làm nguội dung dịch trong eclen rồi thêm dần dung dịch HgClạ 0,IM vào 
eclen, lắc đều và quan sát. Nếu thấy xuất hiện một ít kết tủa trắng dạng dải lụa 
của Hạ;Cla là được. Còn thấy xuất hiện kết tủa màu xám thì coi như quá trình 
khử Ee”” không đạt, phải tiễn hành lại quá trình khử Fe`* về Ee'". 

Nếu có ít kết tủa trắng thì không phải lọc bỏ, thêm vào đó 5,0 ml. dung 
dịch bảo vệ (MnSO¿; HạSO¿ và HạPO¿). 


Nạp đầy dung dịch KMnO¿ vào buret và điều chỉnh để dung dịch KMnO¿ 
ngang vạch số 0 trên buret. 


Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch KMnO¿ từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch có 
màu tím hồng bền trong 30 giây thì dừng chuẩn độ. Đọc thẻ tích dung dịch 
KMnO¿ đã chuẩn độ trên buret, kí hiệu là V, mL. Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 
lần nữa rồi ghi thể tích dung dịch KMnO¿x đã chuẩn độ, kí hiệu lần lượt là: 
V.. ...mE, 
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9.3. Cách tính toán 
9.3.1. Tính nồng độ của dung dịch HzCzO;¿ (Xem mục 4.3.1) 
9.3.2. Tính nồng độ cúa dung dịch KMnO¿ (Xem mục 8.3.2) 
9.3.3. Tính nồng độ của dung dịch FeClạ 
~ Tính thẻ tích KMnO;¿ đã dùng khi chuẩn độ với Ie”" 


— V+V.+V 
ViticMno,› Sợ tua (ml.) (9.9) 


— Tính nồng độ dung dịch FeC]a 

Áp dụng quy tắc đương lượng: 

CN(KMnO¿)- Ý II(KMnO¿)= CN(eCIs)- VeCls (9.10) 

Từ (9.5) và (9.7) =» 5.Cw(KwnO/)- Ý I(KMnO¿)= CM(teCIa)- VeCI; 

Trong đó: CN(KMnO¿) Và CM(kKMno¿) là nồng độ dương lượng và nông độ 
mol của dung dịch KMnO¿; CN(EeCla) và CMqeci„) là nông độ dương lượng và 
nồng độ mol của dung dịch FeCla; Vạ¿cạ, là thể tích dung dịch FeCls đã lấy 
(mL); V rwao,; là thể tích trung bình của KMnO¿ đã chuẩn độ I'eCls (mI.); 


CNKM-O, - VI(KMnO, ) 


Từ (9.10) =>Cxwxc,,,= : 


KCl, 
S:Cn4ewkd , Ñ'hš@ô 
hay Cục¡,,= Sö, “SN (9.11) 
FeCI, 
hay Cw«e,¿= Cwwxet,› (9.12) 
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BÀI 10: XÁC ĐỊNH HÀM LƯỢNG SÁT TRONG 
MUÓI MO (MONR) - (NH,);SO,. FeSO,. 6H;O 


10.1. Cơ sở lí thuyết 


Muối Mo (NHa)2SO¿.FeSOa có chứa ion Fe”. Việc xác định hàm lượng 


sắt có trong muối Mo chính là việc chuẩn độ ion Fe”” bằng các chất oxi hoá 


chuẩn. Trong thực tế người ta dùng KMnO¿ để xác định Fe”". Phản ứng chuẩn 
độ xảy ra như sau: 


2KMnQx¿ + 10 IeSO¿ + 8H›SO¿ 
— 5I'e(SO)s + KaSOx + 2MnSOx + 8HạO (10.1) 
Ở phản ứng (10.1): 


Dương lượng gam của KMnOa= =- (10.2) 
CN(KMnO¿) = 3-CM(KMnO¿) (10.3) 
Đương lượng gam của FeSOx == (10.4) 
CN(EeSO¿) = CM(EeSOx) (10.5) 


Phép chuân độ này không phải dùng chất chỉ thị vì sản phẩm của phản ứng 


không có màu. Khi FeSOa đã phản ứng vừa hết thì chỉ cần dư một giọt dung 
dịch KMnO¿ thì dung dịch có mầu tím hồng, khi đó ta dừng chuẩn độ. Vì 
KMnO¿ không phải chất gốc, do đó sau khi pha ta phải xác định lại nồng độ của 
dung dịch KMnO¿ bằng dung dịch axit oxalic chuẩn (Xem bài 8). 


10.2. Cách tiến hành 
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10.2.1. Pha dung dịch KMnO¿ (Xem mục 8.2.1) 


10.2.2. Pha dung dịch axit oxalic chuẩn từ H;C;O¿a. 2H;O 
(Xem mục 4.2.3) 


10.2.3. Chuẩn độ dung dịch KMnO¿ bằng H;CzO¿ 
(Xem mục 8.2.3) 
10.2.4. Chuẩn độ dung dịch muối MO bằng dung dịch KMnO¿ 


Dùng pipet (loại 10 m1) lấy chính xác 10,00 mL. dung dịch muối MO cho 
vào eclen, thêm vào đó 5,0 ml. dung dịch HaSO¿ 1M. 


Nạp đây dung dịch KMnO¿ vào buret và điều chỉnh để dung dịch KMnOa 
ngang vạch số 0 trên buret. 


Tiến hành chuân độ băng cách mờ khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch KMnO¿ từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch có màu 
tím hồng thì dừng chuẩn độ. Đọc thê tích dung dịch KMnO¿ đã chuân độ trên 
buret, kí hiệu là V, mL.. Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần nữa rồi ghi thê tích 
dung dịch KMnOa đã chuẩn độ, kí hiệu lần lượt là: Ý,, V.,..1mL. 


10.3. Cách tính toán 
10.3.1. Tính nồng độ của dung dịch HzC¿O¿ (xem mục 4.3. l) 
10.3.2. Tính nồng độ của dung dịch KMnO¿ (xem mục 8.3.2) 


10.3.3. Tính nồng độ của dung dịch FeSO¿ (trong muối MO) 
— Tính thê tích KMnO¿ đã dùng khi chuẩn độ với FeSOa 


V.+V +  vL) 


&wyeev› = 
— Tính nồng độ dung dịch FeSO¿ 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 

CN(KMnO,)- Ÿ II(KMnO)= CN(feSO,)-Ý EeSO¿ (10.6) 


Từ (10.3) và (10.5) = 5.Cw(kwno,)- Ý nKMnO¿) = CMŒeSO,)- EeSO¿ 
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Trong đó: 

CN(KMnO¿) Về CM(KMno,) là nòng độ đương lượng và nồng độ mol của 
dung dịch KMnOx; 

CN(eso,) và Cw(resox) là nồng độ đương lượng và nồng độ mol của dung 
dịch FeSOa; 

Vgeso, là thể tích dung dịch muối MO đã lấy (mL); 

Ÿ IIKMnO¿) là thể tích trung bình của KMnOx đã chuẩn độ muối MO 
(mL); 


CNkwno, ) - VitKMsO,) 


Từ (10.6) =Cw.so,,= _ 
FeSO, 
5. .Vuieeo, 
hay uy SEE~s II(KMnO,) (107) 
FcSO, 


114 


BÀI 11: XÁC ĐỊNH NÒNG ĐỘ DUNG DỊCH Na;S,O, 
BÁẢNG PHƯƠNG PHÁP CHUÁN ĐỘ OXI HOÁ-KHỬỨ 


11.1. Cơ sở lí thuyết 


Vì NasS2O: không phải là chất gốc, nên dung dịch NaaSzO3 sau khi pha có 
nồng độ chưa chính xác. Vì vậy, để xác định nồng độ của NazSzO3 về nguyên 
tắc có thê dùng các chất oxi hoá như: dung dịch iot tỉnh khiết hoá học, dung 
dịch KIO¿, KBrO:, K›;CrsO;, K;[Fe(CN)¿|, KMnOa... Dùng KMnO¿ có ưu 
điêm là liên hệ được giữa phương pháp iot và phương pháp pemanganat nhưng 
kém chính xác hơn nên trong thực tế người ta dùng dung dịch KaCrzO; thông 
qua phương pháp iot để xác định nồng độ của dung dịch thiosunfat. 

Vì phản ứng giữa K›CraO; cũng như Cu” với NasS2Og xảy ra phức tạp, 
không thê biểu điễn bằng một phương trình phản ứng, do đó phải dựa trên cơ sở 
của phương pháp iot và áp dụng phương pháp chuân độ gián tiếp. Cơ sở của 
phương pháp này là: 

Cho dung dịch K[I dư tác dụng với KsCraO; hoặc Cu” trong môi trường 
axit HạSO¿ sẽ giải phóng ra một lượng lạ tương đương: 


Cr,O}” +6F + 14H — 3l; +2Cr”" + 7HạO (11.1) 


Thiết lập các điều kiện để phản ứng (11.1) xảy ra hoàn toàn, vì F dư nên 
K›sCrsOz phản ứng hết. Số đương lượng K2CrsO+ bằng số đương lượng la 


: ... ` Mẹ co, 

Õ phản ứng (1 1.1) đương lượng gam của KsCrzO; = ——3—*—~ (11.2) 
CN(KạCraO+) = Õ.CM(KaCraO;) (11.3) 
2Cu”” +4T — 2CulJ +; (114) 


Tương tự cũng thiết lập các điều kiện đẻ phản ứng (11.4) xảy ra hoàn toàn, 
vì F dư nên Cu " phản ứng hết. Số đương lượng cu” bằng số đương lượng lạ. 
Mặc dù ion HỶ không tham gia vào phản ứng (11.4) nhưng đo có sự thuỷ phân 
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của muối Cu”” làm giảm thế oxi hoá của cặp Cu ”"/ Cu”, làm chậm phản ứng 
cho nên người ta thiết lập môi trường axit. 


RỀ — s4 ' — Meuso, 
Õ phản ứng (1 1.4), đương lượng gam của CuSOa |. (11.5) 


CN(CuSO¿) = CM(CuSO¿) (11.6) 
Sau đó dùng dung dịch NaaSzOa để chuẩn lượng lạ sinh ra, với chỉ thị là 
dung dịch hồ tỉnh bột: 
2NasS2Qa + lạ —> 2Nal + NaaSaOs (11.7) 
Dung dịch hồ tinh bột được cho vào khi phản ứng giữa Na;SzOx và I; gần 
kết thúc. Khi đó lượng lạ còn lại ít trong dung dịch sẽ hấp phụ trên bề mặt hồ 
tỉnh bột làm cho dung dịch có màu xanh. Chuẩn độ tiếp dung dịch bằng 
NazSzO3 cho đến khi dung dịch mất màu xanh thì đừng chuẩn độ. 


Trong phản ứng (11.7) số đương lượng Na;S¿Oa bằng số đương lượng l› 
đồng thời cũng bằng số đương lượng KzCr;zO; trong phương trình (11.1) hoặc 
bằng số đương lượng Cu” trong phương trình (11.4). Từ đó, một cách gián tiếp 
ta xác định được nồng độ của NasSaOa. 


: M 
Ở phản ứng (11.7) đương lượng gam của Na;SO = — (11.8) 


CN(NazS2O+) = CM(Na¿S2Oa) (11.9) 


M 
Đương lượng gam của lạ = Th (11.10) 
CNd2) = 2.CMq2) (I1.11) 
11.2. Cách tiến hành 


11.2.1. Pha dung dịch chuẩn K;Cr;O; 
Đề pha I lít dung dịch KạCr;O; 0,02M thì khối lượng KzCrzO; cần lấy là: 


mKzCr;o;= n KaCrao;.M KaCraO+= 0,02.294 = 5,88 (g). 
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Cách pha 250 mL KzCr¿O;: Tiến hành cân chính xác cốc cân trên cân phân 
tích ta được khôi lượng là mị g. Thêm vào đó một lượng KaCrạO; (khoảng 1,47 g) 
và cân lại chính xác trên cân phân tích ta được khối lượng mạ g. Đưa toàn bộ 
khối lượng KạCrạO; vào bình định mức 250,0 mL. qua phễu (không được để rơi 
ra ngoài một lượng nhỏ nào). Dùng bình tia có nước cất đề chuyền toàn bộ các 
hạt nhỏ KạCrzO+; bám ở chén cân dưa vào bình định mức. Thêm khoảng 50 mL. 
nước cát, lắc đều bình để các tỉnh thê KaCraO; tan hết. Thêm nước cất cho đến 
vạch của bình định mức. Đậy nút, lắc đều. Nông độ chính xác của KạCrạO; 
được tính lại theo khối lượng KzCraO; đã cân (xem mục Ï I.3.1). 


Có thẻ pha loãng từ dung dịch KaCrzO; 0,0200 M theo tỉ lệ nhất định đẻ 
được dung dịch có nồng độ cân thiết, 


11.2.2. Pha dung dịch Na;SzOa 


Cân khoảng 6,2 g NaaSzO:.5SHO răn cho vào bình định mức 250,0 mL, 
thêm khoảng 50 mL, nước cất (vừa đun sôi, đẻ nguội) lắc cho tan hết, thêm 
nước cất cho đến vạch định mức, thêm vài giọt Hglạ 0,001%, lắc đều, ta được 
dung dịch NaaSaOa có nồng độ ~ 0,01M. Bảo quản trong bình tối màu, tránh 
ánh sáng, sau 3 + 5 ngày thì nồng độ ồn định có thể xác định lại nồng độ bằng 
các chât oxi hoá chuân. 


11.2.3. Chuẩn độ dung dịch Na;S;O; bằng dung dịch K;Cr;O; 


Dùng pipet (loại 10 mL) lấy chính xác 10,00 mL dung dịch KạCr;O; cho 
vào cclen, thêm vào đó 5,0 mL dung dịch KI 20%; 5,0 mL dung dịch HạSOa 
IM. Đây eclen bằng mặt kính đồng hồ. để yên trong bóng tối 5 phút cho phản 
ứng xảy ra hoàn toàn, tráng lạ trên mặt kính và chuyền vào eclen. 


Tráng buret bằng dung dịch Na;SzOa sau đó nạp đầy dung dịch Na¿SzOa 
vào buret và điều chỉnh đẻ dung dịch NazSzO3 ngang vạch số 0 trên buret (cluú 
ý không để bọt khí còn lại ở phân dưới khoá bure!). 

Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch NaSOa từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi phản ứng gần kết 
thúc (dung dịch có màu vàng nhạt) thì thêm 3 giọt hồ tinh bột. Lúc này dung 
dịch có màu xanh. Tiếp tục chuân độ cho đến khi dung dịch mất màu thì dừng 
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chuân độ. Đọc thể tích dung dịch Na;SaOs đã chuẩn độ trên buret, kí hiệu là 
Vị mL. Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần nữa rồi ghi thể tích dung địch NazSzO 
đã chuẩn độ, lần lượt kí hiệu là: Vạ, Va... ml. 


11.2.4. Chuẩn độ dung dịch CuSO¿ bằng dung dịch Na;SzO; 


Dùng pipet (loại 10 mL) lây chính xác 10,00 mL dung dịch CuSOx cho vào eclen, 
thêm vào đó 5,0 mL dung dịch KI 20%; 5,0 mL dung dịch HạSOa 1M. Đậy eclen 
bằng mặt kính đồng hồ rồi để yên trong bóng tối 5 phút cho phản ứng xảy ra 
hoàn toàn, tráng lạ trên mặt kính và chuyên vào eclen. 

Tráng buret bằng dung dịch NazSzOa, sau đó nạp đầy dung dịch NazS2Oa 
vào buret và điều chỉnh đẻ dung dịch NaaS2zOa ngang vạch số 0 trên buret. 


Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch NaaSzO¿ từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều.. Khi phản ứng gần kết 
thúc (dung dịch có màu vàng nhạt) thì thêm 3 giọt hồ tinh bột, lúc này dung 
dịch có màu xanh. Tiếp tục chuẩn độ cho đến khi dung dịch mất màu thì dừng 


chuẩn độ. Đọc thẻ tích dung địch NazSzO¿ đã chuẩn độ trên buret, kí hiệu là V, 
mL. Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần nữa rồi ghi thẻ tích dung dịch NazSaOa đã 
chuẩn độ, lần lượt kí hiệu là: V,, V,... mL. 

11.3. Cách tính toán 


11.3.1. Tính nồng độ của dung dịch K;Cr;O; 


mự eo, _ my—m, 


n “ CN TT (11.12) 
Sử” Mẹ c;o, 294 
PK CrO, 
Cự ,c„o,› Z Vú) (11.13) 


Dựa vào công thức (11.13), biết thể tích KạCrạO; đã pha ta sẽ tính được 
nồng độ của dung dịch K;CrạO;. 
_ Cự c„o,›-Đương lượng gam (K;,€r,O,) 


T = 11.14 
K;CeO; 1000 ( ) 
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Dựa vào công thức (I1.2); (11.3) và (11.14) sẽ tính được độ chuân của 


dung dịch KsCrsO¿. 
11.3.2. Tính nồng độ của dung dịch Na;SzO; 


Tính thê tích NasS¿O) đã dùng khi chuân độ với KạCrạO; 


ViNa,s,o,) = (ml) 


Vị+V; + V: 
3 
Tính nông độ dung dịch NaaS;O; 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 
CN(KzCraO;)- VKzCrzo; = số đương lượng gam l; 


= CN(Na2S2OA)- V I(NaaS+Oa) 


Từ (11.3); (11.9) và (11.11) 


= 6. CM(KzCraO»)- VKzCraOy = CM(NasSaOa)- Ý I(NayS2O3) 


(11.15) 


(11.16) 


Trong đó: CN(KaCr2O+) Và CM(KzCraOz) là nông độ đương lượng và nồng độ 


mol của dung dịch KsCrzO;; CN(NayS2O3) và CM(Na2S2O+) là nồng độ dương 


lượng và nồng độ mol của dung dịch NazSaOa; V KạCr2O; là thê tích dung dịch 


KzCrzO; đã lấy (mL); Ý I(NasS2Oa) là thê tích trung bình của Na;SzO đã 


chuẩn độ với la (mL). 


C .V 

` N(K.€r.O (K;CrzÐ©;) 
Từ (11.16) SCNusou= TC — TẾ” 
VI(Na;SzO‡) 


. - 6.CWụw.c.o, )* VỊ .cu.O,) 
AY CMw(Na.s,O,)” =” 
VựN;,s.0,) 


11.3.3. Tính nồng độ của dung dịch CuSO¿ 
Tính thể tích NaaSO› đã dùng khi chuẩn độ với CuSOx 
X.+ 3 +Ÿ, (mL) 


ViiNa,s.o,) = 


(11.17) 


(11.18) 
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Tính nông độ dung dịch CuSOx 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 


CN(Cuso¿)-Vcuso, = số đương lượng gam I 


= CN(NazS2O2)- Ý II(NazS2Oa) (11.19) 
Từ (11.6); (11.9) và (11.11) 
= CM(CuSO,)- VCuSOz = CM(Na;S2Oa)- V II(NaaS2O3) 

Trong đó: ` 

CN(Cuso,) và Cw(cuso,› là nồng độ đương lượng và nồng độ mol của dung 
dịch CuSOx; 

CN(NazS;Oa) Và CM(waasao;) là nồng độ đương lượng và nồng độ mol của 
dung dịch NaaS2Os; 

Vecuso, là thể tích dung dịch CuSO¿ đã lấy (mL); 


Ý 1wass;o,) là thể tích trung bình của NaaS¿O; đã chuẩn độ với I; (mL). 


Ề VitfNa;S;O,) 

` N(Na;S;O))* 9) 

Từ (11.19) =2 CNcuo,y= —— C——— ¬a 
(CuSO,) 


€ .ViN S;O¿) 
hay C(cuso,)= TMANa,S,O,) Ta (11.20) 


Ycwso,) 
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BÀI 12: XÁC ĐỊNH ĐỘ CỨNG CỦA NƯỚC 


12.1. Cơ sở lí thuyết 


Nước cứng là nước chứa nhiều các ion Mỹg””, Ca”* (với hàm lượng ion 
Ca” > 20,04 mg/L; Mẹ” > 12,16 mg/L). Tuỳ thuộc vào anion có trong nước 
cứng mà người ta chia thành hai loại nước cứng: 


— Nước cứng tạm thời: nước cứng chứa anion HCO;. 
~ Nước cứng vĩnh cừu: nước cứng chứa các anion CI, SO7”, NO; . 


Đề xác định độ cứng của nước có thẻ dùng phương pháp trung hoà hoặc 
phương pháp complexon. 


12.1.1. Phương pháp trung hoà xác định độ cứng tạm thời 
Chuẩn độ ion HCO; có mặt trong nước cứng bằng dung dịch axit mạnh. 
Phương trình phản ứng xảy ra như sau: 
HCO; + HỶ — HạO + CO; (12.1) 
Trong phản ứng (12.1) có pHyp = 4, nên dùng chất chỉ thị metyl đa cam. 


Từ đó xác định được độ cứng tạm thời của nước. 


ầ M_o, 
Í phản ứng (12.1) đương lượng gam của HCO/ — 3” (12.2) 


CN(HCO; ) = CM(HCO; ) (12.3) 


Chuẩn độ tổng nồng độ ion Mg”" và Ca" (kí hiệu là M”°) có trong nước 
cứng bằng cách cho nước cứng phản ứng với dung dịch muối CO?” dư đã biết 
nồng độ. Phản ứng xảy ra như sau: 


MỸ +CO? — MCO| (12.4) 
Sau đó chuẩn độ CO} dư bằng dung dịch chuân axit mạnh: 
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CO7 + HCI —¬ HCO; + CI (12.5) 
COÿ + 2HCI —› HO + CO; + 2CI (1246) 


Trong phản ứng (12.5) có pHrp = 8. Dùng chất chỉ thị phenolphtalein. 
Trong phản ứng (12.6) có pHp = 4, dùng chất chỉ thị metyl da cam. 


( Me 

Ở phản ứng (12.5) đương lượng gam của CO Ÿ = _.B (12.7) 
CN(COÿ-) = CM(CO2 ) (12.8) 

% 2 Mụùo› 

Õ phản ứng (12.6) đương lượng gam của CO¿ = 2 : (12.9) 
CN(CO¿ )= 2.CM(CO2 ) (12.10) 


lộ) phản ứng (12.5) và (12.6) đương lượng gam của HC] = —m" (12.11) 


CNritci) = CM(ICI) (12.12) 
Từ phản ứng (12.5) hoặc phản ứng (12.6) sẽ xác định được lượng CO‡“ 


còn dư, từ đó sẽ suy ra được lượng CO} đã tham gia phản ứng (12.4) và xác 
định được độ cứng toàn phần của nước. 


12.1.2. Phương pháp complexon xác định độ cứng toàn phần 


Các complexon là những axit aminopolycacboxilic hoặc các muối của 
chúng. Trong số đó thường hay dùng nhất là complexon III (còn gọi là 
Trilon B). Trilon B là muối đinatri của axit etylen điamin tetraaxetic. Kí hiệu 
là Na;[H;EDTA].2HạO hoặc NaaH;Y.2HạO có M = 372,2g/mol. Chất này 
bền ở mọi trạng thái, tinh khiết hoá học, có thành phần ứng đúng với công 
thức hoá học. 


Công thức cấu tạo: 
HOOHC —CH, _CH—COONa 
,À—CH,—CH,—HN 
NaOOC-CH/ CH,—COOH 
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Trilon B phản ứng với các ion kim loại (đặc biệt là các ion kim loại hoá trị II) 
tạo muối nội phức bên trong môi trường kiềm yếu (pH = 8 + 10) theo phương 
trình phản ứng sau: 

M”*+ Naa[HạEDTA] c> Na;(MEDTA] + 2H” 
B=10? + 10” (12.13) 

Ở đây các ion kim loại thay thể cho các nguyên tử hiđro trong nhóm 
cacboxyl, đồng thời tạo liên kết phối trí với nguyên tử nitơ của nhóm amin. 


Nếu M là Ca thì  =.10'"; còn nếu M là Mg thì B = 10”. Khi M là Ba thì 
phức tạo thành còn bên hơn phức của Mg và Ca. Bằng chứng là BaSO¿ rất khó 
tan trong tất cả các dung môi, nhưng có thẻ tan trong Trilon B ở pH = 8 + 10. 


Ở trong phản ứng (12.13): 


M ) 
Đương lượng gam của Trilon B = -— Tào (12.14) 
CN(Trilon B) = 2.CM(Trilon B) (12.15) 
4$ 2+ M_:. 
Đương lượng gam của ion M =—. (12.16) 
CN(M2%) = 2.CM(M2*) (12.17) 


Chất chỉ thị dùng trong phương pháp complexon là eriocromđen T. Đây là 
axit hữu cơ hai chức mà màu ở dạng phân tử là tím sẫm còn ở dạng ion là xanh, 
kí hiệu: HạR. Phương trình phân li trong dung dịch như sau: 


HạR cœ@ 2H + RŸ (12.18) 
tím sâm xanh 


Do các ion Ca”” và Mg”" cũng có khả năng tạo phức với eriocromđen T, 
nên khi đưa chất chỉ thị này vào nước cứng, xảy ra các phản ứng sau: 


Ca” + RP @  CaR(ờpH=8+10) B~ 10” (12.19) 
xanh đỏ mận 

Mg”” + RŸ c> MẹgR (ở pH = 8 + 10) B = 107 (12.20) 
xanh đỏ mận 
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Tuy nhiên, phức tạo bởi các ion Ca”” và Mẹ” với Trilon B bên hơn rất 
nhiều so với phức tạo bởi các ion Ca”” và Mg”° với eriocromđen T, nên khi tiền 
hành chuẩn độ các ion Ca?” và Mg”” ở pH = 8 + 10 với sự có mặt của ion S° (để 
loại bỏ các ion gây cản trở như Fe `*, Af*, CuŸ", ...) bằng Trilon B với chỉ thị 
eriocromđen T sẽ xảy ra phản ứng: 


MR + Na;[HạEDTA] — Naa[MEDTA] + 2H” + RŸ (ở pH =8 + 10) (12.21) 
đỏ mận không màu không màu xanh 


Lúc này phức MR bị phá vỡ, tạo thành dạng phức mới Na;[MEDTA] bền 
hơn, và khi dư ra một giọt Trilon B thì dung dịch chuyển hăn từ màu đỏ mận 
sang màu xanh của thuốc thử tự do. 


Dựa vào tính chất này của các chất phản ứng và thuốc thử, người ta tiến 
hành xác định độ cứng toàn phần của nước bằng phương pháp complexon. 


12.2. Cách tiến hành 


12.2.1. Pha dung dịch chuẩn Trilon B 


Để pha I lít dung dịch Trilon B 0,05M thì khối lượng Na;HạY.2HạO cần lấy 
là: 


Mitrilon g = P†rilon g-M Triion p = 0,05.372,2 = 18,61 (g). 


Chuẩn bị Na;H;Y.2H2O từ muối ngậm nước bằng cách sấy khô ở 800 trong 
vài ngày sau đó để nguội trong bình hút âm. 


Cách pha 250 ml, Trilon B: Tiến hành cân chính xác cốc cân trên cân phân 
tích ta được khối lượng là mị g. Thêm vào đó một lượng Na;HạY.2H;O 
(khoảng 4,6 g) và cân lại chính xác trên cân phân tích ta được khối lượng mạ g. 
Đưa toàn bộ khối lượng Trilon B vào bình định mức 250,0 mL qua phễu (không 
được để rơi ra ngoài một lượng nhỏ nào). Dùng bình tỉa có nước cất để lấy toàn 
bộ các hạt nhỏ Trilon B bám ở chén cân đưa vào bình định mức. Thêm khoảng 
50 mL nước cắt, lắc đều để Trilon B tan hết. Thêm nước cất vào cho đến vạch 
của bình định mức. Đậy nút, lắc đều. Nồng độ chính xác của Trilon B được tính 
theo khối lượng Trilon B đã cân (xem mục 12.3. 1). 
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Khi cần dùng dung dịch với nòng độ nhỏ hơn ta pha loãng dung địch theo tỉ 
lệ nhất định đến nồng độ cần thiết. 


12.2.2. Chuẩn độ nước cứng theo phương pháp trung hoà 
— Xác định độ cứng tạm thời của nước cứng 


Dùng pipet (loại 1Ø m1.) lấy chính xác 10,00 ml. nước cứng cho vào cclen, 
thêm vào vào 3 giọt metyl da cam, lúc này dung dịch có màu vàng rơm. 


Tráng buret bằng dung dịch chuẩn HC] 0.1000 M sau đó nạp dầy dung dịch 
HCI 0.1000 M vào buret và điều chỉnh để dung dịch HC] ngang vạch số 0 trên 
buret (chú ý không đề còn lại bọt khí ở phần dưới khoá buret). 


Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch HCI từ buret xuống cclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung địch chuyên từ 
màu vàng rơm sang màu đỏ đa cam thì dừng chuẩn độ. Đọc thể tích dung dịch 
HC] đã chuẩn độ trên burct, kí hiệu là Vị mL. Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần 
nữa rồi ghi thể tích dung dịch HCI đã chuẩn độ, lần lượt kí hiệu là: 
Va, V...ml.. 


~ Xác định độ cứng toàn phần của nước cứng 


Dùng pipet (loại 10 mE.) lây chính xác 10,00 ml. nước cứng cho vào eclen, 
thêm vào đó 20,0 ml, NaaCO; 0,1M và khoảng 5 giọt phenolphtalein, lúc này 
dung dịch có màu đỏ hồng. Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ 
từ từ từng giọt dung dịch HCI từ buret xuống cclen,vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi 
dung dịch mắt màu thì dừng chuẩn độ. Đọc thê tích dung dịch HCI đã chuân độ 
trên buret, kí hiệu là V, m[l. lặp lại phép chuẩn độ 2 : 3 lần nữa rồi ghi thể 


tích dung dịch HCI đã chuẩn độ: V,, V....mL. 


12.2.3. Chuẩn độ nước cứng theo phương pháp complexon 


Dùng pipet (loại 10 m1) lấy chính xác 10,00 mL nước cứng cho vào cclen, 
thêm vào đó 1,0 mL. NaaS 1M; 5,0 mL. dung dịch đệm NHạ + NHạCI (pH = 10) 
và 5 giọt eriocromđen T (nếu eriocromđen T ở dạng rắn thì cho 1 lượng nhỏ 
bằng hạt đỗ xanh là được), lúc này dung dịch có màu đỏ mận. 
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Tráng buret bằng dung dịch Trilon B 0,05M sau đó nạp đầy dung dịch Trilon 
B 0,05M vào buret và điều chinh để dung dịch Trilon B ngang vạch số 0 trên 
buret (chú ý không để bọt khí còn trong buret ở phân đưới khoá buret). 


Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch Trilon B từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch 
chuyên từ màu đỏ mận sang màu xanh thì dừng chuẩn độ. Đọc thê tích dung 


dịch Trilon B đã chuẩn độ trên buret, kí hiệu là V/ mL. Lặp lại phép chuẩn độ 
2 + 3 lần nữa rồi ghi thể tích dung dịch Trilon B đã chuẩn độ, lần lượt kí hiệu 
là: V¿, V„.”ứ. 


12.3. Cách tính toán 
12.3.1. Tính nồng độ của dung dịch Trilon B 


TN, 1y 2,0 _m; —m, (12.22) 


ffrilon B— 
.j.....w..— 


n Filom 
Clarrdoe n) vụn) (12.23) 


Dựa vào công thức (12.23), biết thể tích Trilon B đã pha ta sẽ tính được 
nồng độ của dung dịch Trilon B. 


Cự... „Đương lượn Na,H,Y.2H,O 
la. N(TrilonB) Ề `. a;H1; ;O) (12.24) 


Dựa vào công thức (12.14); (12.15) và (12.24) sẽ tính được độ chuân của 
dung dịch Trilon H. 

12.3.2. Xác định độ cứng của nước theo phương pháp trung hoà 

Dộ cứng tạm thời của nước cứng 

~ Tính thẻ tích HCI đã dùng khi chuẩn độ với nước cứng 


Tư nG, (12.25) 


Vuucp = 


~ Tính nồng độ HCO; 
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Áp dụng quy tắc đương lượng: 
CN(HCO¿ )ŸVitco, = CN(HCD- V1qICb (12.26) 
Từ (12.3) và (12.12) => Cwdico, ›-Vnco; = CM(HCI- Ÿ tich 


Trong đó: Cwico „) và Cwuico „ý là nồng độ đương lượng và nông độ mol 
của HCO, trong nước cứng; Cw(qci và Cwqic¡, là nông độ dương lượng và 
nồng độ mol của dung dịch HC]; Vico, là thẻ tích dung dịch nước cứng đã lấy 
(mL); V Iánei; là thê tích trung bình của HCI đã chuân độ nước cứng (ml); 


Cuyey,- tuc 


Từ (12.26) >C =— (12.27) 


NIHCO,) — 
HCO, 


Từ đó xác dịnh được độ cứng tạm thời của nước. 

~ Dộ cửng toàn phần của nước cứng 

Nếu chuẩn độ theo phương trình (12.5), dùng chất chỉ thị phenolphtalcin. 
Từ (12.7) và (12.8) ta có: 


Số đương lượng Na;COa = RNa+CO3 


_ VNạ co, -CNN.Co,) “= VNNu.có, -CMiNa.CO,) (12.28) 
1000 1000 
Tính thẻ tích HC] đã dùng khi chuẩn độ với NaaCOa dư: 
= Ẹ Vị 
Vuue =2 “`5 (mL) (12.29) 
"Theo quy tắc đương lượng: 


Số địg NaaCOsqy = ngayco; dự = Số đlg HClpan ứng = TỊCI phán ứng TÊN: 


CẬP .Vuue 
DNazCO3 dư = Sẽ (12.30) 


Số địg M”” = Số đlg NaaCO¿ „s jy - Số đỊg NayCOg còn aụ 


127 


V 


RÓ ® Vưnc 

Na CO, * ZM(Na-CO, ) NLHC|) * ) 

=TNà:COs = DNa:CO dư = (12.31) 
TY ch 1000 1000 


Từ (12.16) đó tính được độ cứng toàn phần của nước. 
12.3.3. Xác định độ cứng của nước theo phương pháp complexon 
~ Tính thể tích Trilon B đã dùng khi chuẩn độ nước cứng 


*(mL) (12.32) 


SN Kha, xa. 
3 

~ Tính nồng độ dung dịch MỸ” 

Áp dụng quy tắc đương lượng: 


CN(M2+). VM2+ = CN(Trilon B)-  Trion B 
Từ (12.15) và (12.17) 


— 2.CM(M2+.V2+ = 2.CM(Trilon B)- Ý Trion B (12.33) 


Trong đó: 


CN(M2+; và Cw(w2+; là nồng độ đương lượng và nồng độ mol của M°* trong 


nước cứng; CN(Trion 8) Và Cw(rrilon n) là nồng độ đương lượng và nồng độ mol 


của dung dịch Trilon B; Vụ2:+ là thể tích dung dịch nước cứng dã lây (mL); 
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V Trilon B là thẻ tích trung bình của Trilon B đã chuẩn độ nước cửng (ml); 


- CWuuiea Rụ* Ý trin B 
M(M?*)—” 
Xã 


Từ (12.33) —C (12.34) 


BÀI 13: XÁC ĐỊNH NÒNG ĐỘ Ni” 
BẢNG PHƯƠNG PHÁP COMPLEXON 


13.1. Cơ sở lí thuyết 


Cũng như các ion M””, ion Ni”” có khả năng tạo muỗi nội phức bên trong 
môi trường kiềm yếu (pH = 8 + 10) với Trilon B theo phương trình phản ứng sau: 


Ni” + Naa[H2EDTA] c> Naa|NiEDTA] + 2H 


8=10# (13.1) 
Ở phản ứng (13.1): 
TT M, tonBR 
Dương lượng gam của Trilon B = HE (13.2) 
CN(Irilon B) = 2.CM(rilon B) (13.3) 
`. j. M v 
Đương lượng gam của ion Ni” = .”. (13.4) 
CN(Ni?® = 2.CM(NI2*) (13.5) 


Chất chỉ thị dùng trong phương pháp này là MurexiL Murexit 
(NH¿CgHạNsOs hoặc CsH;NsOa.NHgạ) còn gọi là amoni purpurate, kí hiệu là 
MX, là muối amoni của axit purpuIric. 

Trong môi trường axit mạnh, MX có màu vàng, chuyển sang màu đỏ tím 
trong dung dịch axit yếu và sang màu xanh tím trong dung dịch kiềm yếu: 


H H 
N 
IIN | N ø —IAO, „ s. OH 
Sắt, ) “HNCONH” | . 
ON N N 
H H H 
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13.2. Cách tiến hành 


13.2.1. Pha dung dịch chuẩn Trilon B 
(Xem mục 12.2.1) 


13.2.2. Chuẩn độ trực tiếp dung dịch Ni” theo phương pháp complexon 


Dùng pipet (loại 10 mL,) lấy chính xác 10,00 mL Ni”” (môi trường axiU, 
thêm NHạ vào dung dịch cho đến khi tạo phức hoàn toàn với Ni””. Thêm chất 
chỉ thị murexit vào cho đến khi xuất hiện màu vàng rõ (nếu chỉ có màu vàng da 
cam chứng tỏ pH < 10 thì phải thêm NH; cho đến màu vàng). 

Tráng buret bằng dung dịch chuẩn Trilon B 0/05M sau đó nạp dây dung 
dịch Trilon B 0/0500 M vào buret và điêu chỉnh đê dung địch Trilon B ngang 
vạch sô 0 trên buret (chú ý không đê bọt khí còn lại ở phân dưới khoá burct). 

Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch Trilon B từ buret xuông eclen, vừa nhỏ vừa lắc đêu. Khi dung dịch chuyên 
từ màu vàng sang màu tím xanh thì dừng chuân độ (gân cuôi phép chuân độ cân 
thêm tiếp vài mL dung dịch NHạ). Đọc thê tích dung dịch Trilon B đã chuẩn độ 
trên buret, kí hiệu là Vị mI.. Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần nữa rồi ghi thẻ tích 
dung dịch Trilon B đã chuẩn độ, lần lượt kí hiệu là: Vạ, Vx... mI.. 


13.2.3. Chuẩn độ ngược dung dịch Ni” theo phương pháp complexon 


Trong trường hợp không có chỉ thị murexit, ta phải tiến hành chuẩn độ Ni” 
bằng dung dịch chuẩn Trilon B với chỉ thị eriocromden T. 


Dùng pipet (loại 10 mứ,) lấy chính xác 10,00 mL Ni”; thêm 20,0 mL. dung 
dịch chuẩn Trilon B 0,0500 M; 5,0 mL dung dịch đệm NHạ + NHạCI (pH = 10), 
thêm § giọt eriocromden T, lúc này dung dịch có màu xanh. 
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Tráng buret bằng dung dịch chuân Zn (hoặc Mg””) 0,05M sau đó nạp 
đầy dung dịch Zn”" 0.0500 M vào bureL và điều chinh để dung dịch zn” 
ngang vạch số 0 trên buret (chú ý không để bọt khí còn trong buret ở phần 
đưới khoá buret). 


Tiên hành chuẩn độ bằng cách mờ khoá buret, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch Zn”" từ buret xuống eclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch chuyền từ 
màu xanh sang màu đỏ vàng thì dừng chuẩn độ. Đọc thê tích dung dịch Z⁄n” đã 
chuẩn độ trên buret, kí hiệu là V/mI.. Lặp lại phép chuân độ 2 : 3 lần nữa rồi 


ghi thẻ tích dung dịch Zn”` đã chuẩn độ, lần lượt kí hiệu là: V,, V,... ml. 


13.3. Cách tính toán 
13.3.1. Tính nồng độ của dung dịch Trilon B (Xem mục 12.3 1) 
13.32. Tính nồng độ của dung dịch Ni” theo phương pháp 
trực tiếp 
~ 'Tính thẻ tích Trilon B đã dùng khi chuẩn độ dung dịch Ni””: 


-LT +”: (mL) (3⁄6) 


V I(TriloaB) 


““¿ À .., 
— Tính nông độ Ni”: 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 
CN(NI2%)VN¡2+ = CN(Trilon B)- Ý Trilon B 
Từ (13.3) và (13.5) = 2.Cw(wi2+,.VNj2+ = 2/CM(CTrilon B)- V Triong — (13.7) 
Trong đó: CN(Ni2®) và CwNi2*) là nồng độ dương lượng và nồng độ mol của 
Ni? + CN(Trilon B) Và CM(Irilon p) là nồng độ dương lượng và nông độ mol của 
dung dịch Trilon B; V „¡2+ là thể tích dung dịch Ni”” đã lấy (ml.): V +„ioa p là 


thể tích trung bình của Trilon B đã chuẩn độ NỈ (mL); 


CWrtnion p- Ý Trilon B 


The uuj= SP nh ho (13.8) 
Ni" 
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13.3.3. Tính nồng độ của dung dịch Ni”” theo phương pháp chuẩn 


độ ngược 
Số đương lượng Trilon B đã lấy 
- rnion B-CN(Tnlon B) —_ Vrrslon B-2-CM(Trilon B) (13.9) 
1000 1000 ; 
~ Tính thẻ tích Zn “` đã dùng khi chuẩn độ với Trilon B dư 
= V.+V,+V. 
Vza> =-—2—*(mL) (13.10) 
— Tính nồng độ Trilon l3 dư 
Áp dụng quy tắc đương lượng, ta có: 
Số địa Zn”" = Số đig Trilon B còn dư 
Vzn Nà» = Vpnion B đư*Ì Tgion B dư 
1000 1000 
Vra* CC Na |  Tnion B dư *CN(Talon B) 
hay ———————— = ——— 
1000 1000 
Vza*.2.C L2 V 2C 
2ã M(Zn”*) — __ Trion B dư M[Trilon B) 3.11) 
1000 1000 
Vu bị 6 ÊP 
Số đườn lư NỈ? - Trilon B pư N(rilon B) 
ø lượng .ườờnnnn 
s ion B ban đầu *CN(Palon B) _ len Bdư *CN(Trion BỊ _  pnlong pu*^-CM(TrilonB) 
v 1000 1000 s 1000 
= Ylonp ban đầu '2*CM(TrilonB) _ trong dư ^*CM(TrilonB) (13.12) 
1000 1000 l 
xu Y nnlonB puCM(TnlonB) — Y lon bạn đầu 'CM(TrlonB) li Y rnlonb dự 'CM(TrilonB) 
ă I000 1000 1000 
(13.14) 
ñs 
Từ đó tính được C —I—— (13.15) 


MÍN +] Vẻ. (m) 


BÀI 14: XÁC ĐỊNH NÒNG ĐỘ CỦA NaCl 
THEO PHƯƠNG PHÁP MO 


14.1. Cơ sở lí thuyết 


Phương pháp Mo dựa trên việc chuân độ dung dịch muối halogenua 
(bromua, cÌorua) bằng dung dịch bạc nitrat với chỉ thị là kali cromat. 


Dê chuẩn độ ion clorua, bromua người ta dùng dung dịch Ag” chuẩn: 
Ag`+X @ AsX| (14.1) 
Tại điểm tương đương có AgX bắt đầu kết tủa, tuy nhiên việc quan sát kết 
tủa AgX bắt đầu xuất hiện là rất khó. Khi đó người ta dùng chất chất chỉ thị là 
KazCrO¿. Tại điểm kết thúc chuẩn độ có AgaCrO¿ xuất hiện kết tủa đỏ nâu. Dộ 


nhạy của chát chỉ thị phụ thuộc vào nồng độ của chất chỉ thị, pH của dung dịch, 
nhiệt độ,... 


Trong phản ứng (14.1) đương lượng gam của Ag”= Mag+ (14.2) 
CN(Ag®) = CM(Ag}) (14.3) 
dương lượng gam của X” = Mx- (14.4) 
CN(X-) = CM(X-) (14.5) 


Có thể tính được nồng độ ion CrO}?ˆ để kết tủa AgaCrOx xuất hiện đúng 
điểm tương đương của phép chuẩn độ dựa vào tích số tan của các kết tủa: 
Tagci = [Ag].ICT] = 10”; 
Tasscroa = [Ag”1”.|CrO?“ ] = 129.107” (14.6) 


: Ẵ sà, 
Tại điểm tương đương [CÏ'] = 10 nên [Az']= ^—=10° 


Lcr] 
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` 3 % kị 
=> nồng độ của CrO7_ phải có mặt là: [ CrOj- ]=-^#“Đ- = 1,29. 10 °. 
[As 

Tuy vậy, ở nồng độ này, màu vàng đậm của CrO }” sẽ cản trở việc nhận ra 
màu đỏ nâu của AgaCrO¿. Thực tế thường dùng KzCrOa 5.I0M (khoảng I - 2 
m[I. KaCrOx 5% đối với 100 ml. hỗn hợp chuẩn độ). 

Với nồng độ này của CrO} thì độ nhạy của ion Ag” cần để xuất hiện màu 
đỏ nâu rõ của kết tủa AgzCrO¿ là (3-4).10 Ÿ mol/L. Trong điều kiện này: 

2Ag` + CrO? > AgsCrOal; T;) cọ, = 10'2 (14.7) 

C410Ẻ 5.10” 

[l 2x 4,9810°+x 

Áp dụng định luật tác dụng khối lượng cho cân bằng (14.7), và các dữ kiện 
đã biết, tính được [Ag”] = 2x = 1,6.10M. 

Những điểm chú ý khi tiền hành: 

~ Khi chuẩn độ phải lắc mạnh đề chống hiện tượng hấp phụ. 

~ Dùng phương pháp Mohr đề xác định CT, Br không dùng đề xác định L 
và SCN' vì hiện tượng hấp phụ trong hai trường hợp này ảnh hưởng rất lớn đến 
kết quả phân tích, ngoài ra theo Smith khi chuẩn độ F có lẽ tại điểm tương 
dương có sự hình thành dung dịch rắn giữa AgaCrOx và Agl, nên kết quả 
thường sai số lớn. Về mặt nguyên tắc phương pháp này có thể được dùng để 


xác dịnh chính xác ca bromua và clorua, tuy nhiên nó thường được dùng đẻ 
chuẩn độ xác định clorua. 


- Bao giờ cũng cho từng giọt AgNOs từ buret vào dung dịch NaC] thì màu 
sắc của kết tủa AgaCrO¿ lúc kết thúc chuẩn độ mới thay đồi đột ngột. 

~ Chỉ chuân độ CT, Br bằng AgNOx với chất chỉ thị KzCrO¿ trong môi 
trường có pH = 8 + 10 (mặc dù Kolthoff và Stenger đề nghị có thẻ chuẩn độ 
trong khoảng pH = 6,3z 10,5) vì trong môi trường axit không có kết tủa 
AgsCrO¿ đỏ nâu. Nếu dung dịch có môi trường axit thì phải trung hoà bằng 
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NaHCO; hay dung dịch NayB„O;. Nếu trong dung dịch có ionNH) thì phải 
chuẩn độ ở pH = 6,5+7,2 vì ở pH cao quá 7,2 có sự hình thành rõ rệt NHạ làm 
tan một phần kết tủa AgsCrO¿ và gây sai số. 

- Dung dịch nghiên cứu phải không có ion Ba”, PbỶ”, Bí”" vì chúng tạo 


kết tủa với CrO}_. 


Các anion PO}, CO}, CzO}_... cũng gây cản trở cho phép phân tích. 


14.2. Cách tiến hành 
14.2.1. Pha dung dịch AgNO; chuẩn 
Dê pha 1 lít dung địch AgNO; 0,1M thì khối lượng AgNO¿ cần lây là: 
mẠgNO; = ñAgNoy-M AgNo;= 0,1.168 = 16,8 (g) 


Cân chính xác cốc cân trên cân phân tích ta được khối lượng là mị g. Thêm 
một lượng AgNOa (khoảng 4,2 ø) rồi cân lại chính xác trên cân phân tích ta 
được khối lượng mạ g, cho toàn bộ khối lượng AgNOs vào bình dịnh mức 
250,0 ml. qua phểu (không được đề rơi ra ngoài một lượng nhỏ nào). Dùng 
bình tia có nước cất để lấy toàn bộ các hạt nhỏ AgNOs bám ở chén cân đưa vào 
bình định mức. Thêm khoảng 50 mI. nước cất, lắc đều để AgNO tan hết, thêm 
nước cất vào cho đến vạch của bình định mức 250 mL. Đậy nút, lắc đều. Nồng 
độ chính xác của dung dịch AgNOs dược tính theo khối lượng AgNO; đã cân 
(xem miục 13.3,1). 


14.2.2. Chuẩn độ dung dịch NaCl bằng dung dịch AgNO; chuẩn 


Dùng pipet (loại 10 m1) lấy chính xác 10,00 mL. dung dịch NaC] cho vào 
cclen, thêm 2 - 3 giọt K›CrOa 5%. 

Tráng buret bằng dung dịch chuẩn AgNO 0,1M sau đó nạp đầy dung dịch 
AgNO; 0.1000 M vào buret và điều chỉnh để dung dịch AgNO ngang vạch số 
0 trên buret (chú ý không đề bọt khí còn lại ở phần dưới khoá buret). 
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Tiến hành chuẩn độ bằng cách mở khoá burct, nhỏ từ từ từng giọt dung 
dịch AgNOk từ buret xuống cclen, vừa nhỏ vừa lắc đều. Khi dung dịch xuất 
hiện kết tủa màu đỏ nâu thì dừng chuẩn độ. Dọc thê tích dung dịch AgNO; đã 
chuẩn độ trên burct, kí hiệu là Vị mL. 


Lặp lại phép chuẩn độ 2 + 3 lần nữa rồi ghi thể tích dung dịch AgNO¿ đã 
chuẩn độ, lần lượt kí hiệu là: Vạ, Vạ...mL. 


14.3. Cách tính toán 
14.3.1 Tính nồng độ của dung dịch AgNO; 


PAyNo, _ m; —m, 


n = S-E=”-” 3ö (14.8) 
AgNOa Mạgno, 168 
ĐAsNO, 
CNAgNO,) = V rTn (14.9) 


Dựa vào công thức (14.9), biết thể tích AgNO+ đã pha ta sẽ tính được nồng 
độ của dung dịch AgNOa. 
Độ chuẩn của dung dịch được tính theo công thức: 
+ = CNAgNO2ĐAsNO, 
tàu 1000 


Dựa vào công thức (14.2); (14.3) và (14.10) sẽ tính được độ chuẩn của 
dung dịch AgNO:. 


(14.10) 


14.3.2. Tính nồng độ của dung dịch NaCl 
Tính thể tích AgNOa đã dùng khi chuẩn độ với dung dịch NaC] 


= V.+V,+V. 
VAgNo, =———?>——> 


(mL.) (14.11) 
Áp dụng quy tắc đương lượng: 
CN(Ag})- V Agt= CN(X-)-Vx- 


Từ (14.3) và (14.5) = Cw(Ag+. V Ag*= CM(x-).Vx- (14.12) 
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Trong đó: 
CN(Ag*) và CMvAg*; là nông độ dương lượng và nồng độ mol của Ag”; 


Cx¿x-; và Cạw(x- là nồng độ đương lượng và nồng độ mol của dung dịch 
muối halogen ; 

Vx- là thê tích dung dịch muối halogen đã lấy (ml); 

V As* là thể tích trung bình của Ag” đã chuẩn độ X” (mL); 
— Cmụgty VAe' (14.13) 


M(X”)— 
VY. 


Từ (14.12) =>C 
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